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En este trabajo se explica la anomal´ıa cr´ıtica de la capacidad calor´ıfica
para la transicio´n de fases l´ıquido-l´ıquido en mezclas binarias. Para ello
se utiliza un modelo teo´rico basado en la consideracio´n general de que la
funcio´n de particio´n puede ser exactamente identificada con la funcio´n de
particio´n del modelo de Ising tridimensional. Bajo esta aproximacio´n se
llega al resultado de que la singularidad de la capacidad calor´ıfica esta´ di-
rectamente relacionada con la entalp´ıa molar de exceso. Con el objetivo
de verificar esta prediccio´n teo´rica se han determinado experimentalmen-
te la capacidad calor´ıfica isoba´rica y la entalp´ıa molar de exceso en las
proximidades del punto cr´ıtico para un amplio conjunto de mezclas bina-
rias. Adema´s, se ha estudiado un numeroso grupo de sistemas procedentes
de la bibliograf´ıa con el fin de obtener valores para la amplitud cr´ıtica y
la entalp´ıa molar de exceso. Se observa una buena concordancia entre las
predicciones teo´ricas y los resultados obtenidos (procedentes de la biblio-
graf´ıa y de los sistemas medidos) para la mayor´ıa de los casos. Este hecho
constituye una nueva forma de explicar y predecir la divergencia de la capa-
cidad calor´ıfica en el punto cr´ıtico l´ıquido-l´ıquido por medio de los mismos
argumentos microsco´picos utilizados satisfactoriamente en el pasado para
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El resultado fundamental de la Teor´ıa Moderna de Feno´menos Cr´ıti-
cos es el concepto de universalidad, que significa que sistemas de diferente
naturaleza f´ısica presentan caracter´ısticas comunes en lo que respecta a
su comportamiento cr´ıtico [1]. Un ejemplo de este comportamiento uni-
versal es el de los exponentes cr´ıticos: sistemas que pertenecen al mismo
tipo de clase de universalidad presentan ide´nticos exponentes cr´ıticos. La
clase de universalidad se determina a trave´s de propiedades muy genera-
les de los sistemas f´ısicos, concretamente la dimensionalidad del sistema y
del para´metro de orden (magnitud que caracteriza la transicio´n de fases
asociada al feno´meno cr´ıtico considerado). Esto implica que el exponente
cr´ıtico para una determinada propiedad de un sistema se puede predecir
conociendo u´nicamente la clase de universalidad a la que pertenece. Sin
embargo, esto no es suficiente para caracterizar el comportamiento cr´ıtico
ya que las amplitudes cr´ıticas no son cantidades universales y dependen de
las propiedades f´ısicas microsco´picas del sistema estudiado.
Con el objetivo de analizar de un modo matema´tico el comportamiento
cr´ıtico de una determinada propiedad f´ısica, consideremos que Pc es una
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funcio´n que representa la parte cr´ıtica de una determinada magnitud f´ısica
P . Su comportamiento frente a la temperatura T puede ser representado
por medio de la siguiente ley potencial:
Pc = Γ0t
a0 (1 + Γ1t
a1 + Γ1t
a2 + ...) (1.1)
donde t = |T−Tc|/Tc, Tc es la temperatura cr´ıtica, ai los exponentes cr´ıticos
y Γi las amplitudes cr´ıticas. Si se da el caso de que alguno de los exponentes
ai tome valores negativos, entonces P puede presentar divergencias hacia
infinito en el punto cr´ıtico. En este caso el comportamiento asinto´tico en el
punto cr´ıtico se representa por la funcio´n:
P  Pc  Γx−a (1.2)
donde Γ es la amplitud cr´ıtica y a el exponente cr´ıtico de la singularidad
dominante. Existen diversas magnitudes f´ısicas que divergen a infinito en el
punto cr´ıtico, como la capacidad calor´ıfica, la susceptibilidad magne´tica o
la compresibilidad isoterma [2]. La ecuacio´n 1.2 predice que la singularidad
queda perfectamente definida por los valores del exponente cr´ıtico y de la
amplitud cr´ıtica.
El comportamiento cr´ıtico l´ıquido-l´ıquido que presentan las mezclas
l´ıquidas binarias tiene su origen en la inmiscibilidad que pueden presen-
tar. El para´metro de orden que la controla, esta´ directamente relacionado
con la composicio´n, que es una magnitud escalar, por tanto, su dimensio-
nalidad es 1. Por otra parte, se trata de un sistema f´ısico tridimensional,
por tanto, la transicio´n l´ıquido-l´ıquido para mezclas binarias pertenece a
la clase de universalidad Ising tridimensional (Ising-3D). Este hecho se ha
confirmado a trave´s de diversos experimentos en los que se ha determinado
el comportamiento cr´ıtico de varias magnitudes como la curva de coexisten-
cia [3] [4], la capacidad calor´ıfica [5] [6], la expansividad te´rmica isoba´rica
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[7] [8], la compresibilidad osmo´tica [9], y la viscosidad [10].
La capacidad calor´ıfica isoba´rica molar de las mezclas l´ıquidas binarias
a la composicio´n cr´ıtica xc, Cp,xc presenta un comportamiento asinto´tico








Donde α = 0,109 es el exponente cr´ıtico de la clase de universalidad de Ising
3-D [11] y A+ y A− las amplitudes cr´ıticas, dependientes del sistema, para
la fase homoge´nea y heteroge´nea respectivamente. El cociente entre ambas
amplitudes es un valor universal que toma el valor: A+/A−=0.57. Los tra-
bajos experimentales en los que se determino´ Cp en las proximidades del
punto cr´ıtico, llevados a cabo a lo largo de los u´ltimos an˜os, muestran que
existe una dependencia muy significativa de A+ con la naturaleza qu´ımica
de los componentes que forman la mezcla. Si se comparan las amplitudes
cr´ıticas se llegan a observar diferencias de hasta un factor 20 entre distintos
sistemas [7], [12], [13], [14]. Un primer ana´lisis de los datos bibliogra´ficos
muestra que la asociacio´n molecular (por medio de puente de hidro´geno)
juega un papel fundamental en el valor de las amplitudes. Ejemplo de esto
son los sistemas con alcoholes o agua que poseen valores extremos para A+.
El objetivo fundamental de la presente tesis es establecer los factores
microsco´picos que dan cuenta de la gran diferencia observada en la ampli-
tud de la capacidad calor´ıfica para mezclas binarias distintas. Para ello, en
el Cap´ıtulo inicial (Metodolog´ıa experimental), se explica la metodolog´ıa ex-
perimental seguida, incluyendo la descripcio´n de los dispositivos de medida
utilizados. A continuacio´n, se desarrolla el modelo teo´rico (Cap´ıtulo Teor´ıa)
que conduce a una expresio´n matema´tica que relaciona la amplitud de la
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capacidad calor´ıfica A+ con la entalp´ıa molar de exceso hE . En el Cap´ıtu-
lo Resultados y ana´lisis matema´tico se presentan los resultados obtenidos
para todos los sistemas medidos experimentalmente y una explicacio´n del
procedimiento de ca´lculo seguido para obtener la amplitud de la capacidad
calor´ıfica y la entalp´ıa molar de exceso en el punto cr´ıtico tanto para los
sistemas procedentes de la bibliograf´ıa como para los sistemas medidos en
este trabajo. En este cap´ıtulo se da una clasificacio´n del conjunto de sis-
temas estudiados en funcio´n de su naturaleza qu´ımica y gracias al v´ınculo
establecido entre hE y A+, se justifica la amplitud de la singularidad cr´ıtica
en Cp a trave´s de los argumentos microsco´picos tradicionalmente utilizados





El disen˜o de las experiencias se realiza para cumplir el objetivo funda-
mental de medir la amplitud de la capacidad calor´ıfica y la entalp´ıa molar
de exceso. Ambas magnitudes termodina´micas son accesibles experimental-
mente empleando dos tipos de calor´ımetros de gran precisio´n y disen˜ados
espec´ıficamente para la medida de dichas magnitudes. Dada la necesidad
de conocer la capacidad calor´ıfica molar (Cp), debido a las condiciones del
modelo teo´rico, se ha medido la densidad de los l´ıquidos en los casos en los
que no ha sido posible obtenerla de la bibliograf´ıa.
Los sistemas estudiados se seleccionaron con la intencio´n de obtener
valores diferentes para la amplitud cr´ıtica, partiendo de lo esperado segu´n
su naturaleza qu´ımica. Se procura buscar sistemas con distintos grados de
asociacio´n para as´ı obtener amplitudes cr´ıticas que abarquen un amplio in-
tervalo de valores.
Se han utilizado los siguientes dispositivos experimentales para deter-
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minar las magnitudes objeto de estudio:
1. Para medir la capacidad calor´ıfica cr´ıtica y a partir de ella obtener
las amplitudes cr´ıticas se utiliza el calor´ımetro diferencial de barrido
Micro DSCII y Micro DSCIII de Setaram.
2. Para medir las entalp´ıas de exceso se ha utilizado un microcalor´ımetro
Calvet.
3. Para la medida de la densidad un dens´ımetro ANTON PAAR DMA5000.
A lo largo de las secciones de este Cap´ıtulo se muestran las cuestiones
metodolo´gicas espec´ıficas en cuanto a la preparacio´n de las muestras y al
funcionamiento te´cnico de los dispositivos fundamentales empleados en la
realizacio´n de las medidas.
2.1.1. L´ıquidos utilizados.
Los l´ıquidos utilizados en el trabajo experimental as´ı como la pureza,




Tabla 2.1. Procedencia, pureza y propiedades qu´ımicas de los reactivos utilizados.
L´ıquido Procedencia Pureza ( % en peso) Peso molecular ( gmol ) CAS Fo´rmula emp´ırica
Acetonitrilo Sigma Aldrich ≥ 99 % 41.05 [75-05-8] C2H3N
A´cido ace´tico Sigma Aldrich ≥ 99,99 % 60.05 [64-19-7] C2H4O2
A´cido heptanoico Sigma Aldrich ≥ 99,0 % 130.18 [111-14-8] C7H14O2
A´cido octanoico Sigma Aldrich ≥ 99 % 144.21 [124-07-2] C8H16O2
Agua Sigma Aldrich ≥ 99 % 18.0152 [7732-18-5] H2O
Agua pesada Sigma Aldrich ≥ 99,7 % 20.03 [7789-20-0] H2O2
Benzonitrilo Sigma Aldrich ≥ 99 % 103.12 [100-47-0] C7H5N
2-butanol Sigma Aldrich 99,5 % 74.12 [78-92-2] C4H10O
Ciclohexano Sigma Aldrich 99,5 % 84.16 [110-82-7] C6H12
Decanol Sigma Aldrich ≥ 99 % 158.29 [112-30-1] C10H22O
Decano Sigma Aldrich ≥ 99 % 142.29 [124-18-5] C10H22
Dietilcarbonato Sigma Aldrich ≥ 99 % 118.13 [105-58-8] C5H10O3
1-3-dicloropropano Acros Organics ≥ 99 % 110.97 [142-28-9] C3H4Cl2
3-etil3-pentanol Sigma Aldrich 98 % 116.20 [597-49-9] C7H16O
N-etilbencilamina Sigma Aldrich 99,8 % 135.21 [14321-27-8] C9H13N
1,2-Etanodiol Sigma Aldrich 99,8 % 62.07 [107-21-1] C2H6O2
Etanol Scharlau ≥ 99,9 % 46.07 [64-17-5] C2H6O
2-etoxietanol Sigma Aldrich ≥ 99 % 90.12 [110-80-5] C4H10O2
Fenol Sigma Aldrich ≥ 99 % 94.11 [108-95-2] C6H6O
Glicerol Sigma Aldrich ≥ 99 % 92.09 [56-81-5] C3H8O3
Heptano Fluka ≥ 99,5 % 100.21 [142-82-5] C7H16
1-hexanol Sigma Aldrich ≥ 99 % 102.169 [111-27-3] C6H14O
3-metil-3-pentanol Sigma Aldrich ≥ 99 % 102.18 [77-74-7] C6H14O
2-metil-2-propanol Sigma Aldrich ≥ 99,7 % 74.12 [75-65-0] C4H10O
3-metilpiridina Sigma Aldrich 99,8 % 93.13 [109-99-6] C6H7N
Nitroetano Fluka 97 % 75.07 [79-24-3] C2H5NO2
Nitrometano Sigma Aldrich ≥ 98,5 % 61.04 [75-52-5] CH3NO2
Octano Sigma Aldrich 99 % 114.23 [111-65-9] C8H18
o-Toluidina Fluka ≥ 99,5 % 107.15 [95-53-4] C7H9N
Tetraetilenglicoldimetileter Sigma Aldrich ≥ 99 % 222.28 [143-24-8] C10H22O5
Trietilenglicoldimetileter Sigma Aldrich 99 % 178.23 [112-49-2] C8H18O4
Tetradecano Sigma Aldrich ≥ 99 % 198.40 [629-59-4] C14H30
[Bmim][BF4] IoLiTec ≥ 99 % 226.03 [174501-65-6] C8H15N2BF4
[Bmim][NTf2] Solvent Innovation ≥ 99 % 419.36 [174899-83-3] C10H15N3O4S2F6
[Emim][NTf2] IoLiTec ≥ 99 % 391.32 [174899-82-2] C8H11F6N3O4S2
[Omim][BF4] Solvent Innovation ≥ 99 % 282.13 [244193-52-0] C12H23BF4N2
2.1.2. Naturaleza qu´ımica de los l´ıquidos utilizados.
Con el objetivo de realizar experiencias con mezclas de l´ıquidos de di-









La intencio´n inicial es efectuar mezclas partiendo de l´ıquidos de diferente
naturaleza para estudiar su influencia en las magnitudes cr´ıticas. Partiendo
del hecho de que los sistemas del tipo polar + asociado presentan elevados
valores para la amplitud cr´ıtica (A+) [12], [15] y para la entalp´ıa de exceso
(hE) [15], se han seleccionado varios sistemas de este tipo. En el extremo
opuesto se han buscado sistemas para los que se esperan valores pequen˜os
de estas magnitudes, ejemplo de ello son los sistemas asociado + apolar
[13], [16]. Tambie´n se han seleccionado sistemas que presentan valores in-
termedios del tipo polar + apolar [17], [18]. Adema´s se han hecho mezclas
del tipo asociado + asociado y del tipo io´nico + disolvente molecular.
La temperatura cr´ıtica de la mezcla es un importante factor a tener en
cuenta a la hora de seleccionar los sistemas. Por ello se procura trabajar
con sistemas con temperatura cr´ıtica en torno a la temperatura ambiente.
Tambie´n se han estudiado algunos casos de gran intere´s (dada su estructu-
ra molecular) con temperatura cr´ıtica muy por encima de la temperatura
ambiente (fenol + decano, fenol + heptano, 2-etoxietanol + tetradecano).
Para ello es preciso realizar las experiencias con otro tipo de ce´lulas (ce´lulas
tipo batch) diferentes a las empleadas en la mayor´ıa de los sistemas por lo
que se realizaron ciertos cambios en la metodolog´ıa de medida.
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A partir de los productos puros descritos anteriormente se han formado
los sistemas objeto de estudio en el presente trabajo que se muestran en la
Tabla 2.2.
La naturaleza del equilibrio l´ıquido-l´ıquido condiciona ciertos factores
en la programacio´n de la experiencia. Para los sistemas tipo UCST (upper
critical solution temperature), en los cuales la fase homoge´nea se encuen-
tra por encima de la Tc, el barrido te´rmico efectuado en la medida de la
capacidad calor´ıfica ha de ser descendente; mientras que en los sistemas
tipo LCST (lower critical solution temperature) es ascendente. Este hecho
tambie´n se tiene en cuenta en la temperatura de medida de la entalp´ıa de
exceso, ya que en el caso de los UCST debe efectuarse por encima de la
temperatura cr´ıtica para asegurar que el proceso de mezcla se produce en
fase homoge´nea y en los LCST a temperatura inferior.
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Tabla 2.2. Mezclas binarias y naturaleza del equilibrio l´ıquido-l´ıquido.

























[Bmim][BF4] + etanol UCST
[Bmim][NTf2] + 1-butanol UCST
[Omim][BF4] + 1-hexanol UCST
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano UCST
[Emim][NTf2] + dietil carbonato UCST
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2.1.3. Me´todo de purificacio´n.
El principal problema de pureza que afecta a la mayor´ıa de los l´ıquidos
utilizados es la presencia de humedad que puede afectar al resultado de
las medidas. Para solucionar este problema se recurre al empleo de tamices
moleculares tipo 4A (taman˜o de poro 4 A˚) sumergidos en el interior de los
l´ıquidos.
En el caso de los l´ıquidos io´nicos, se han sometido a un tratamiento de
vac´ıo durante aproximadamente dos d´ıas, lo que permite eliminar la ma-
yor parte del contenido acuoso y de componentes vola´tiles. Este me´todo de
purificacio´n es muy adecuado con l´ıquidos io´nicos dada su baja presio´n de
vapor, lo que permite eliminar el contenido acuoso sin el problema de que
se evapore el l´ıquido que es lo que ocurre en caso de usar este me´todo con
l´ıquidos no io´nicos. Para montar este dispositivo se emplea una bomba de
alto vac´ıo Edwards RV3, acoplada a una l´ınea en la que se conectan los
matraces donde se depositan los l´ıquidos. Cada uno de los matraces dispo-
ne de una llave de vidrio que permite mantener el vac´ıo en su interior y se
agita magne´ticamente, lo que facilita la eliminacio´n de estos componentes
vola´tiles. El dispositivo experimental de purificacio´n se muestra en la ima-
gen de la Figura 2.1.
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Figura 2.1. L´ınea de vac´ıo utilizada para la purificacio´n de las muestras de l´ıqui-
dos io´nicos.
2.1.4. Preparacio´n de muestras.
La Figura 2.2 muestra un recipiente de vidrio utilizado en la prepara-
cio´n de las mezclas para la medida de la capacidad calor´ıfica. La mezcla
cr´ıtica se prepara por pesada utilizando una balanza Mettler AE-250 con
precisio´n de ±10−5 g. Para manipular los reactivos a partir de sus recipien-
tes comerciales se utilizan jeringas desechables. El recipiente en el que se
realiza la mezcla se somete previamente a un tratamiento te´rmico en una
estufa que lo mantiene a una temperatura superior a 50 oC durante un
tiempo no inferior a 4 horas. De este modo se asegura la eliminacio´n de
cualquier resto de humedad.
Se ha dado una especial importancia a la limpieza en la manipulacio´n
de los recipientes para no introducir ningu´n tipo de impureza en las mues-
tras. Para ello se realizan varios lavados primero con acetona y luego etanol
antes de introducir el recipiente en la estufa.
Una vez hecha la mezcla, se agita manualmente antes de introducirla
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Figura 2.2. Recipiente de vidrio para la preparacio´n de las muestras cr´ıticas.
en la ce´lula del calor´ımetro para garantizar que la muestra se encuentra en
fase homoge´nea.
Con el fin de obtener una mezcla con una fraccio´n molar y un volumen
determinados, se estima, a partir de la densidad de los l´ıquidos puros y
de su peso molecular, el volumen necesario de cada uno de ellos. Una vez
hecho esto, se tara la balanza con el recipiente a utilizar y se mide la masa
del l´ıquido 1. A continuacio´n se tara la balanza (recipiente ma´s l´ıquido 1)
y luego se pesa el l´ıquido 2. Con las masas de los l´ıquidos se determina la
fraccio´n molar exacta de la mezcla realizada.








donde xc es la fraccio´n cr´ıtica m1, PM 1, m2, PM 2, las masas medidas y las
masas moleculares de los componentes 1 y 2. En la mayor´ıa de los casos la
fraccio´n cr´ıtica se determina por el criterio de igualdad de volumen (Sec-
cio´n 2.2.5) y en los sistemas para los que se dispone de valores bibliogra´ficos
tambie´n se efectu´a una comprobacio´n por el mismo criterio dada la limita-
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da precisio´n de algunos datos bibliogra´ficos.
En el caso de las experiencias para la medida de la entalp´ıa de exceso
la mezcla se efectu´a en la propia ce´lula de medida del calor´ımetro y la
composicio´n se calcula mediante el procedimiento descrito anteriormente.
14
2.2. EL MICROCALORI´METRO DIFERENCIAL DE BARRIDO.
2.2. El microcalor´ımetro diferencial de barrido.
2.2.1. Introduccio´n.
El principio ba´sico de funcionamiento de un calor´ımetro es el efecto See-
beck y Peltier. Tanto en el microcalor´ımetro diferencial de barrido (DSC)
como el microcalor´ımetro Calvet el me´todo de medida se fundamenta en
estos dos efectos termoele´ctricos.
El efecto Seebeck consiste en la conversio´n de un flujo calor´ıfico en una
diferencia de potencial. Si dos metales o semiconductores diferentes esta´n
en contacto y se produce un flujo calor´ıfico a trave´s de ellos, entonces se
induce una diferencia de potencial. Esta fuerza electromotriz depende de la
naturaleza de los metales utilizados y de la diferencia de temperaturas de
las dos soldaduras. Este efecto fue descubierto en 1821 por el f´ısico Thomas
Johan Seebeck y constituye el principio en el que se basa el funcionamiento
de una ce´lula Peltier y que ha permitido la construccio´n de numerosos dis-
positivos de gran importancia en la ciencia y la tecnolog´ıa tales como los
calor´ımetros empleados en este laboratorio. El proceso inverso es el denomi-
nado efecto Peltier (1834) que hace referencia a la creacio´n de una diferencia
de temperatura debida a una diferencia de potencial. Sucede cuando una
intensidad de corriente se hace pasar por dos metales o semiconductores
conectados. Esta corriente propicia una transferencia de calor de modo que
una de las soldaduras se enfr´ıa en la medida que la otra se calienta.
2.2.2. Estructura.
La medida de las capacidades calor´ıficas de los diversos sistemas estu-
diados es uno de los objetivos fundamentales de esta tesis. Por ello, adquiere
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gran importancia una descripcio´n detallada del funcionamiento del micro-
calor´ımetro diferencial de barrido. En el desarrollo de este trabajo se han
utilizado los microcalor´ımetros Micro DSC II y Micro DSCIII de Setaram.
Sus componentes internos son ide´nticos para los dos casos. La u´nica di-
ferencia es que el DSCIII es de fabricacio´n ma´s reciente. La caracter´ıstica
principal de este tipo de calor´ımetro es que las medidas se realizan variando
la temperatura. El montaje experimental se puede ver en la imagen de la
Figura 2.3 y 2.4.
Dadas las imprecisiones y falta de estabilidad observadas en los trabajos
preliminares debido al desgaste que el propio funcionamiento del aparato va
causando en sus componentes a lo largo del tiempo, se ha procedido a subs-
tituir ciertos dispositivos del microcalor´ımetro por otros. La incorporacio´n
de una fuente de potencial externa para efectuar el control de temperatura,
un mult´ımetro externo para detectar la diferencia de potencial generada en
las termopilas, la mejora del programa informa´tico de control de tempe-
ratura y adquisicio´n de datos y tambie´n la realizacio´n de ciertos cambios
en el interior del calor´ımetro (incorporacio´n de una nueva sonda de tem-
peratura pt-100, substitucio´n de los dispositivos Peltier en el sistema de
control de temperatura) forman parte del trabajo realizado en este sentido.
Este proceso se ha efectuado durante un tiempo previo al inicio de las me-
didas experimentales y ha proporcionado un conocimiento profundo de las
diversas estructuras internas del microcalor´ımetro y de su funcionamiento
que de otro modo no ser´ıa posible. Tal circunstancia ha permitido tomar
ima´genes de los dispositivos del interior que se muestran a continuacio´n en
esta descripcio´n.
16
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Figura 2.3. Dispositivo experimental del microcalor´ımetro DSCII de Setaram.
Figura 2.4. Dispositivo experimental del microcalor´ımetro DSCIII de Setaram.
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Para una adecuada descripcio´n de su funcionamiento podemos dividir
su estructura en las siguientes partes fundamentales:
estructura central
sistema de control de temperatura
sistema de bombeo
sistema de circulacio´n de nitro´geno
ce´lulas de medida
Estructura central.
La imagen de la Figura 2.5 muestra la cavidad central del calor´ımetro
en la que existe un amplio espacio donde se localiza una estructura formada
por diversas piezas y conductos cuya misio´n es alojar las ce´lulas de medida
(estructura central; Figura 2.6). Se trata del componente fundamental del
calorimetro, ya que es en esta pieza donde se produce la deteccio´n del flujo
te´rmico generado en las ce´lulas de medida. Tambie´n se localiza, en este
espacio, un pequen˜o depo´sito que contiene el l´ıquido de termostatacio´n y
el dispositivo de control de temperatura. La estructura central tiene forma
cil´ındrica y consta de dos cavidades ide´nticas situadas sime´tricamente que
se extienden desde la parte superior hasta la inferior. En la parte inferior
de estas cavidades se localizan las termopilas que contactan directamente
con las ce´lulas de medida que se introducen a trave´s de los orificios. El con-
tacto entre las ce´lulas y las termopilas es fundamental, ya que condiciona
la calidad de la deteccio´n de la sen˜al calorime´trica. Por ello es necesario
tener muy en cuenta la importancia de una adecuada limpieza en esta zona
evitando la presencia de pequen˜as cantidades de l´ıquido que puedan pro-
ducir flujos no deseados. Mediante la lectura del potencial generado por las
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termopilas, a trave´s de un mult´ımetro, podemos asegurar que el sistema se
encuentra libre de flujos residuales que puedan estropear la medida y en
estas condiciones podemos iniciar la experiencia. Para asegurar la correcta
eliminacio´n de cualquier residuo, procedente de experiencias anteriores, es
preciso elevar la temperatura del calor´ımetro hasta valores suficientes para
garantizar la evaporacio´n de estos l´ıquidos.
La estructura central del calor´ımetro (Figura 2.6) esta´ formada por los
siguientes componentes principales:
Pieza superior. Tiene forma cil´ındrica plana y esta´ formada por los
siguientes elementos: conducto de salida de undecano (en el que se
conecta el tubo que retorna el l´ıquido al depo´sito), orificios centrales
y sime´tricos de entrada para las ce´lulas y pequen˜os orificios para la
conexio´n de los tubos de conduccio´n de undecano que la comunican
con la pieza inferior.
Termopilas. Situadas sime´tricamente formando un orificio donde se
colocan las ce´lulas de medida. Conectadas en montaje diferencial.
Pieza inferior. De forma cil´ındrica plana esta´ rodeada por los orificios
donde se introducen los tubos de circulacio´n de undecano. Existe un
conducto principal para la entrada de undecano.
Sistema de tubos para la conduccio´n de undecano que comunica la
parte superior con la inferior. Se trata de una serie de tubos equi-
distantes que rodean toda la pieza cuya misio´n es homogeneizar la
temperatura en el recinto de medida.
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Figura 2.5. La imagen muestra el interior del calor´ımetro DSCII. Se observa la
cavidad central donde se localizan la estructura central del calor´ımetro, el dispo-
sitivo de control de temperatura y el depo´sito del l´ıquido de termostatacio´n.
20
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(a) Visio´n lateral. Se puede obser-
var el sistema de tubos de conduc-
cio´n que rodean la zona donde se
encuentran las termopilas. El siste-
ma de tubos de conduccio´n conecta
la parte superior con la inferior de
la estructura. En la imagen tambie´n
se muestra la pieza inferior que for-
ma parte de la estructura central.
(b) Se observa la zona donde se lo-
calizan las termopilas.
(c) Visio´n superior. Muestra los ori-
ficios para las ce´lulas y el sistema de
tubos de conduccio´n.
(d) Visio´n superior. Muestra la pie-
za superior hacia el exterior que
forma la estructura central del ca-
lor´ımetro.
Figura 2.6. Diferentes vistas del montaje de la estructura central del calor´ımetro
Micro DSCII.
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Sistema de control de temperatura.
El control de temperatura se realiza por efecto Peltier a trave´s de tres
mo´dulos Peltier (Figura 2.7) situados entre dos recipientes paralelos meta´li-
cos que actu´an como intercambiador de calor situado en la cavidad central
del calor´ımetro (Figura 2.8). A trave´s de una de las placas, que comunica
con una de las caras de los Peltier, existe un flujo continuo de refrigeracio´n
(agua + etanol) procedente de un ban˜o de termostatacio´n externo al ca-
lor´ımetro. La temperatura de este flujo se mantiene a 15 oC en la mayor´ıa
de las medidas realizadas; aunque en algunas experiencias de baja tempera-
tura se mantiene a 5 oC. La placa actu´a como foco fr´ıo en el funcionamiento
de los Peltier. En la otra placa, que contacta con la otra soldadura de los
termopares, circula el flujo de undecano adquiriendo en este punto la tem-
peratura adecuada. Por tanto, existe un conducto para el flujo de l´ıquido
de termostatacio´n desde esta parte hasta la estructura central donde se
produce la medida. La misio´n de este dispositivo es calentar / enfriar el un-
decano para llevar la temperatura experimental a la temperatura deseada
mediante el efecto Peltier.
Figura 2.7. Mo´dulo Peltier.
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Segu´n el montaje de fabricacio´n del aparato en el extremo izquierdo de
la placa de termostatacio´n se introduce un pequen˜o termo´metro pt-100 por
medio del que se efectu´a la lectura de la temperatura en cada instante, por
lo que, como se menciona anteriormente, la temperatura medida correspon-
der´ıa a la del l´ıquido de termostatacio´n en este punto. Con el objetivo de
mejorar la medida de la temperatura hemos cambiado la localizacio´n de la
sonda pt-100 situa´ndola adosada al interior de la pieza cil´ındrica de alumi-
nio que rodea la estructura central. De este modo la temperatura medida
es la temperatura en un punto muy pro´ximo a la zona donde se encuentran
las ce´lulas. Varias experiencias realizadas han mostrado una mayor preci-
sio´n en el control de temperatura por lo que se ha optado por cambiar la
localizacio´n de la sonda de temperatura deja´ndola en este punto. Se utiliza
una fuente de voltaje, externa al calor´ımetro, por medio de la cual se comu-
nica a los termopares la diferencia de potencial adecuada a la temperatura
deseada.
El sistema de control de temperatura es de tipo PI (Proporcional, In-
tegral), que es un caso particular del control PID (Proporcional, Integral,
Derivativo). Se trata de un mecanismo de control por realimentacio´n que
calcula la desviacio´n o error entre el valor le´ıdo y el valor deseado de tem-
peratura que se pretende obtener, aplicando la correccio´n necesaria para
ajustar el proceso. El valor proporcional determina la reaccio´n del error ac-
tual. El Integral genera una correccio´n proporcional a la integral del error,
esto asegura que aplicando un esfuerzo de control suficiente, el error de
seguimiento se reduce a cero. El Derivativo compensa la variacio´n ra´pida
del error generando una correccio´n proporcional a su derivada del error.
La contribucio´n de estas tres acciones se suma para ajustar el proceso por
medio de un elemento de control. La salida de estos tres te´rminos, el pro-
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porcional, el integral, y el derivativo se suman para calcular la salida del
controlador PID. Definiendo u(t) como la salida del controlador, la forma
final del algoritmo del PID es:









Donde Kp, Ti y Td, son las constantes de proporcionalidad, integracio´n y
derivacio´n respectivamente. Debido a la lentitud del proceso se tiene que
Td = 0, por lo que, en este caso, no interviene el te´rmino derivativo y se
utiliza un control de tipo PI.
El me´todo utilizado para la sintonizacio´n del algoritmo PID es el Me´to-
do de Ziegler y Nichols, quienes determinaron las ecuaciones de forma
emp´ırica a partir de pruebas realizadas en el laboratorio con diferentes
procesos. El procedimiento a seguir mediante este me´todo es el siguiente:
1. Aplicar al dispositivo so´lo control proporcional con ganancia Kp pe-
quen˜a.
2. Aumentar el valor de Kp hasta que la sen˜al comience a oscilar. La
oscilacio´n debe ser lineal.
3. Registrar la ganancia cr´ıtica Kp = Kc y el per´ıodo de oscilacio´n Pc.
4. Ajustar los para´metros del controlador PID de acuerdo a las siguientes
expresiones:





Los para´metros del control PI obtenidos son: Pc=35 s; Kc=3.2 A K
−1 para
el DSCII y Pc=110 s; Kc=5 A K
−1 para el DSCIII. Por medio de las
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relaciones anteriores se determinan los valores de Kp y Ti. En la Figura
(2.9, a) se muestra la estabilidad en el control de temperatura y la Figura
(2.9, b) presenta la precisio´n en el control de temperatura.
Figura 2.8. Dispositivo de control de temperatura. El intercambiador de calor se
encuentra protegido bajo el papel aislante que se ve en la imagen. Se observan las
entradas para undecano y agua + etanol de refrigeracio´n. Puede verse el depo´sito
para el l´ıquido de termostatacio´n (undecano).
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(a) La gra´fica muestra la estabilidad del
control de temperatura PI. Se mantie-
ne al sistema durante un tiempo apro-
ximado de 1 hora a una temperatura
de 76oC. Se observa la oscilacio´n inicial
t´ıpica del control PI.
(b) Precisio´n del control de temperatura.
Diferencia entre la temperatura deseada y
la temperatura medida frente al tiempo.
Figura 2.9. Control de temperatura.
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Sistema de bombeo.
El calor´ımetro consta, en un departamento externo al del bloque central
(Figura 2.10), de una bomba que garantiza el flujo constante del liquido de
termostatacio´n a trave´s de los dispositivos necesarios. La bomba se encarga
de extraer el l´ıquido de su depo´sito, envia´ndolo al dispositivo de control de
temperatura y de all´ı a la estructura central donde se efectu´a la medida
del proceso te´rmico. Se trata de un circuito cerrado de circulacio´n de un-
decano. El circuito esta´ formado por una serie de tubos conectados a las
diferentes piezas de los dispositivos por medio de diversas juntas que evitan
las pe´rdidas.
Figura 2.10. Sistema de bombeo que garantiza el flujo de termostatacio´n. Se pue-
de observar su localizacio´n en la parte externa a la cavidad central del calor´ımetro.
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Sistema de refrigeracio´n
La refrigeracio´n de los termopares del dispositivo de control de tempe-
ratura se efectu´a por medio de un ban˜o te´rmico externo al calor´ımetro y
conectado por medio de dos tubos a los orificios de entrada situados en la
parte posterior del mismo (ver Figura 2.10). En el interior del calor´ımetro
dos tubos se encargan de conducir el l´ıquido de refrigeracio´n (agua + eta-
nol) hasta la pieza correspondiente del intercambiador de calor.
Sistema de circulacio´n de nitro´geno
Por medio de una serie de conductos que llegan a los diferentes disposi-
tivos del calor´ımetro (a la propia cavidad central, a la estructura central de
medida, al dispositivo de control de temperatura y al depo´sito), existe un
circuito de circulacio´n de nitro´geno con el fin de evitar las condensaciones
de humedad en el interior. Se trata de nitro´geno (N2 Premier) suministrado
por una bombona externa al calor´ımetro y con una presio´n aproximada de
0.5 bar.
Ce´lulas de medida
Se utilizan dos tipos de ce´lulas en la realizacio´n de las experiencias de-
pendiendo de la temperatura cr´ıtica del sistema medido:
Ce´lulas de volumen constante.
Estas ce´lulas permiten la realizacio´n de medidas de volumen cons-
tante (2 ml aproximadamente) y se presentan en la Figura 2.11. Una
vez que se introducen en el interior del calor´ımetro, se dejan all´ı de
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forma fija y no se retiran en cada experiencia. Poseen dos conductos
que salen al exterior para introducir el l´ıquido y para su limpieza. La
principal caracter´ıstica de estas ce´lulas es que todas las experiencias
se realizan empleando el mismo volumen. En la mayor parte de los
sistemas medidos en este trabajo se ha utilizado este tipo de ce´lulas.
Sin embargo, para sistemas con una temperatura cr´ıtica superior a
la temperatura ambiente, no es posible su utilizacio´n debido al gran
tiempo necesario para inyectar la mezcla en su interior, requerido para
evitar que en las ce´lulas aparezcan pequen˜as burbujas de aire. Como
consecuencia de esto, el sistema transita a fase heteroge´nea y una vez
dentro de la ce´lula no es posible llevarlo de nuevo a fase homoge´nea
ya que se necesitar´ıa inducir agitacio´n en la muestra y no basta solo
con aumentar la temperatura. Esta es la razo´n por la que este tipo
de ce´lulas u´nicamente se pueden utilizar para sistemas con Tc inferior
a la temperatura ambiente y de esta forma asegurar que el proceso
de llenado se produce en fase homoge´nea. Cada ce´lula posee dos con-
ductos de pequen˜a seccio´n para la entrada y salida del l´ıquido. Por
ello, es muy importante que el l´ıquido fluya lentamente a trave´s del
conducto que lo va introduciendo en la ce´lula, asegurando el llenado
de la misma por medio del control del l´ıquido introducido hasta que
aparece por el conducto de salida.
Como se menciono´ anteriormente es necesario asegurar la limpieza
de la ce´lula eliminando cualquier resto procedente de medidas ante-
riores. Para ello se realiza una limpieza haciendo circular abundante
acetona (C3H6O, substancia de fa´cil evaporacio´n y disolvente para
gran cantidad de l´ıquidos) varias veces por la ce´lula y manteniendo
el recinto calorime´trico a una temperatura de 35 oC para asegurar
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su vaporizacio´n. Posteriormente, y para garantizar la eliminacio´n de
cualquier resto l´ıquido que pueda haber en el interior se hace circular
Nitro´geno N2 Premier durante aproximadamente 15 minutos.
Para introducir el l´ıquido en el interior de la ce´lula se dispone de un
dispositivo meca´nico en el que se fija la jeringa y permite la salida
lenta y continua del l´ıquido. El aparato dispone de un tornillo que
va empujando lentamente el e´mbolo de la jeringa. De este modo la
muestra accede al interior de la ce´lula uniformemente evitando la for-
macio´n de burbujas de aire que podr´ıan afectar a la medida. Una vez
dentro todo el volumen de l´ıquido se cierran los conductos de acceso
a la ce´lula. Es posible visualizar el nivel de l´ıquido a trave´s de los con-
ductos por lo que se puede asegurar que la ce´lula esta´ completamente
llena.
Figura 2.11. Ce´lulas de volumen constante.
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Ce´lulas batch.
Este tipo de ce´lulas esta´n disen˜adas para introducir la muestra en
el exterior del calor´ımetro, por lo que el proceso de llenado es ma´s
ra´pido. Poseen una tapa roscada que da acceso directamente a su in-
terior. Existe una llave especial que se fija directamente a la tapa y
permite el descenso de la ce´lula al punto adecuado en el interior del
calor´ımetro. Con la finalidad de que el cierre de la tapa sea lo ma´s
herme´tico posible se utiliza cinta de teflo´n. La muestra se introduce
directamente por medio de una jeringa. El control de la cantidad de
l´ıquido introducida se realiza por medio de la medida de la masa,
lo que implica que el volumen de muestra introducido es variable de
una experiencia a otra. Como se ha mencionado anteriormente, se
utilizan estas ce´lulas para aquellos sistemas cuya temperatura cr´ıtica
es superior a la temperatura ambiente del laboratorio. El objetivo
es garantizar que la muestra se introduce en el calor´ımetro en fase
homoge´nea. La metodolog´ıa seguida para tal fin (en este tipo de sis-
temas) consiste en efectuar la mezcla cr´ıtica en el laboratorio a partir
de la medida de la masa de los componentes puros, resultando en fa-
se heteroge´nea. Una vez hecho esto se introduce en un ban˜o te´rmico
a una temperatura superior a la cr´ıtica hasta lograr la transicio´n a
fase homoge´nea. Con el fin de estabilizar la muestra se mantiene en
estas condiciones durante un tiempo suficiente (aproximadamente 15
minutos). A continuacio´n se extrae, por medio de una jeringa, mante-
niendo la cubeta en el interior del ban˜o te´rmico. En el menor tiempo
posible se introduce este l´ıquido en la ce´lula de medida, colocando la
tapa con la junta y cerrando. A continuacio´n se mide la masa de la
muestra introducida, y se deposita la ce´lula en el interior del ban˜o
te´rmico para asegurar, nuevamente, la transicio´n a fase homoge´nea.
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El u´ltimo paso es colocar la ce´lula en el calor´ımetro, a la temperatura
adecuada seleccionada previamente. En todo este proceso es de ex-
traordinaria importancia asegurar que la muestra llega al calor´ımetro
en fase homoge´nea. Si en el intervalo de tiempo transcurrido desde
el ban˜o de termostatacio´n hasta el calor´ımetro existe un descenso en
la temperatura que produzca la transicio´n del sistema a fase hete-
roge´nea, entonces la experiencia no ser´ıa va´lida.
Figura 2.12. Ce´lula tipo batch para la medida de los sistemas con alta tempera-
tura cr´ıtica.
En la Tabla 2.3 se presenta un resumen del tipo de ce´lula de medida
para cada uno de los sistemas experimentales. En ambos casos una de las
ce´lulas actu´a como referencia y se mantiene con un l´ıquido de capacidad
calor´ıfica conocida durante la realizacio´n de las experiencias. Se han efec-
tuado medidas en ce´lula batch para algunos sistemas con baja temperatura
cr´ıtica; esto se hizo con el objetivo de aprovechar las experiencias de cali-
brado que se hab´ıan realizado para estas ce´lulas y que proporcionaban unos
buenos resultados. Adema´s como se estaban efectuando los trabajos de re-
paracio´n del calor´ımetro DSCII se decidio´ seguir haciendo estas medidas
en el microcalor´ımetro DSCIII y no retrasar las medidas experimentales.
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Tabla 2.3. Tipo de ce´lula y calor´ımetro utilizados para la medida de Cp en cada
uno de los sistemas utilizados. 1: ce´lula de volumen constante; 2: ce´lula tipo batch.
Sistema Calor´ımetro de medida Tipo de ce´lula utilizada
acetonitrilo+agua DSCIII 2
acetonitrilo+1-decanol DSCIII 2
a´cido ace´tico+heptano DSCII 1
a´cido ace´tico+octano DSCII 1



















[Bmim][BF4] + etanol DSCII 1
[Bmim][NTf2] + 1-butanol DSCII 1
[Omim][BF4] + 1-hexanol DSCII 1
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano DSCII 1
[Emim][NTf2] + dietil carbonato DSCII 1
2.2.3. Fundamento f´ısico.
El principio de medida de la capacidad calor´ıfica de un determinado
l´ıquido problema con un calor´ımetro diferencial de barrido se basa en la
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determinacio´n del flujo calor´ıfico cedido o absorbido por la substancia ante
una variacio´n de temperatura. E´ste es el me´todo de barrido y que permi-
te la determinacio´n de la capacidad calor´ıfica en funcio´n de la temperatura.
El dispositivo somete a la muestra a un descenso o ascenso de tempera-
tura de T1 a T2. En cada instante de tiempo t el calor´ımetro determina el
valor de la temperatura T en el interior del recinto calorime´trico y el flujo
calor´ıfico diferencial φ detectado por las termopilas (sen˜al calorime´trica).
Esta sen˜al y la temperatura son enviadas a un sistema de adquisicio´n de
datos que almacena toda la informacio´n. El intervalo de temperatura de
trabajo se adecu´a a la temperatura cr´ıtica de cada sistema, procurando
abarcar aproximadamente 10 K en fase homoge´nea y 5 K en fase hete-
roge´nea.
La Figura 2.13 muestra un termograma usual de una experiencia reali-
zada con el calor´ımetro DSCII para la determinacio´n de Cp de un l´ıquido
mediante la te´cnica de barrido te´rmico. Entre los instantes t1 y t2, la estruc-
tura central de medida se mantiene en equilibrio te´rmico a la temperatura
Ta. El valor del flujo calor´ıfico diferencial detectado por la termopila es,
en las experiencias, un valor constante, pra´cticamente independiente de la
temperatura y muy pro´ximo al l´ımite de deteccio´n del aparato. Este tramo
del termograma se denomina l´ınea base.
En el instante t2, la temperatura del sistema comienza a evolucionar
desde Ta hasta Tb con una velocidad de barrido β =
dT
dt . En la Figura,
el instante de tiempo entre t2 y t3 corresponde al estado transitorio. Los
instantes de tiempo entre t3 y t4 corresponden al estado no transitorio.
Las condiciones cuasiestacionarias abarcan desde el instate t3 hasta el t4,
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dado que es necesario un tiempo para garantizar dichas condiciones. En el
momento en el que se alcanza la temperatura Tb, el sistema se estabiliza
te´rmicamente durante un tiempo (entre t4 y t5). El resultado final de la
experiencia es un flujo calor´ıfico diferencial que es funcio´n del tiempo (o de
la temperatura) entre los instantes t3 y t4 (o Ta´ y Tb).
La experiencia se realiza mediante un barrido de temperatura decre-
ciente, programa´ndose un intervalo de temperaturas entorno a Tc de apro-
ximadamente 15 oC. El nu´mero de datos adquiridos es de aproximadamente
unos 2500. Para los sistemas cuya curva de equilibrio es de tipo LCST el
barrido de temperatura es creciente.
Figura 2.13. Termograma para una experiencia de micro DSCII. Eje X: tiempo,
Eje Y: temperatura / flujo te´rmico.
Un factor de gran importancia en la programacio´n de la experiencia
es la eleccio´n de la velocidad de barrido. La velocidad o´ptima se deduce
de un balance entre la precisio´n requerida y la condicio´n de que el flujo
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calorime´trico sea cuasiestacionario, hecho fundamental en el caso del estu-
dio de mezclas en la regio´n cr´ıtica, pues pueden producirse gradientes de
concentracio´n que originan feno´menos dina´micos que hacen que el sistema
se desv´ıe, con mayor facilidad, del estado cuasiestacionario. La eleccio´n de
la velocidad de barrido tiene que cumplir el objetivo de la obtencio´n de la
mayor cantidad de datos con la mayor precisio´n posible en la inmediata
proximidad del punto cr´ıtico. Tras hacer varias pruebas, la velocidad de
barrido β=0.025 K min−1 resulto´ ser la o´ptima.
El flujo calor´ıfico que se emite o se absorbe en una ce´lula es la suma de
un te´rmino caracter´ıstico de la propia ce´lula y otro debido a la substancia
que se encuentra en su interior. Considerando que en la ce´lula de referencia
R tenemos un l´ıquido de referencia (lr) y en la de medida M la muestra






















Para obtener en esta expresio´n te´rminos relacionados con la capacidad ca-
lor´ıfica de los l´ıquidos, se multiplica y se divide por la velocidad de barrido
β y se obtiene:


























permite determinar la capacidad calor´ıfica de la muestra
objeto de estudio. Esto se consigue por medio del calibrado con l´ıquidos
de capacidad calor´ıfica conocida. Con este fin se prepara una experiencia
similar a la anterior (experiencia de calibrado), pero situando en ambas
ce´lulas el l´ıquido de referencia. El flujo calor´ıfico diferencial obtenido es de
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la forma:





















Haciendo la diferencia entre las ecuaciones 2.6 y 2.7 se obtiene:











Si expresamos los te´rminos entre pare´ntesis en funcio´n de la capacidad
calor´ıfica por unidad de volumen (Cp,x, Cp,lr) y del volumen de la ce´lula de
medida V se tiene que:
φ(R, lr;M,x)− φ(R, lr;M, lr) = βV (Cp,xV −1 − Cp,lrV −1) (2.9)
A partir de esta expresio´n, la u´nica inco´gnita desconocida para la determi-
nacio´n de Cp,xV
−1 es el volumen de la ce´lula de medida. Con la finalidad
de eliminar esta variable en la ecuacio´n, se realiza una nueva experiencia
introduciendo en la ce´lula de referencia el l´ıquido de referencia y en la ce´lula
de medida un l´ıquido de capacidad calor´ıfica conocida denominado l´ıquido
esta´ndar. De esta forma, si en la expresio´n 2.8 sustituimos el flujo (x, R)
por el flujo (s, R) obtenemos la expresio´n:
φ(R, lr;M, s)− φ(R, lr;M, lr) = βV (Cp,sV −1 − Cp,lrV −1) (2.10)
Dividiendo la ecuacio´n 2.9 entre la 2.10 se obtiene la relacio´n entre la capaci-
dad calor´ıfica por unidad de volumen de la muestra en funcio´n de cantidades
conocidas.
Cp,x =
φ(R, lr;M,x)− φ(R, lr;M, lr)
φ(R, lr;M, s)− φ(R, lr;M, lr)
(
Cp,sV





En la mayor´ıa de las experiencias de este trabajo se han utilizado 1-butanol
y tolueno como patrones de calibrado, correspondie´ndose el primero al l´ıqui-
do de referencia y el segundo al l´ıquido esta´ndar. Tambie´n se ha utilizado
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como referencia el vac´ıo y como patro´n 1-butanol en algunas experiencias
realizadas con la ce´lula tipo batch en el calor´ımetro MICRO DSCIII.
El procedimiento de ca´lculo seguido para la determinacio´n de CpV
−1
es algo diferente segu´n el tipo de ce´lula utilizada. En el caso de las ce´lulas
de volumen constante, se calcula el CpV
−1 para cada uno de los l´ıquidos
de calibrado a partir de sus densidades y luego a partir de la ecuacio´n 2.11
se obtiene el valor de CpV
−1 de la mezcla. En las experiencias con ce´lula
batch se trabaja con Cp por mol para los l´ıquidos de calibrado obteniendo
tambie´n Cp por mol para la mezcla.
2.2.4. Determinacio´n de la curva de coexistencia.
Se ha obtenido la curva de coexistencia l´ıquido-l´ıquido para los sistemas
io´nicos con el objetivo de calcular con precisio´n los valores de Tc y xc; muy
importantes para establecer la criticalidad de estos sistemas en relacio´n al
modelo RPM (Restricted Primitive Model). Tambie´n se ha determinado la
curva de coexistencia para los sistemas dimetilcarbonato + decano y benzo-
nitrilo + octano con un doble objetivo: utilizar estos sistemas como prueba
para la metodolog´ıa experimental en el microcalor´ımetro DSC y verificar el
criterio de igualdad de volumen utilizado para determinar la composicio´n
cr´ıtica en los sistemas experimentales.
Las curvas de equilibrio se obtienen a partir del ana´lisis de la sen˜al calo-
rime´trica generada en el calor´ımetro DSCII. La temperatura de transicio´n
se determina sometiendo la muestra a un descenso te´rmico a una velocidad
de 0.2 K min−1. En las experiencias destinadas a la determinacio´n de la
curva de coexistencia se emplea una velocidad de barrido superior, ya que
el objetivo es determinar el punto exacto de transicio´n de fase y no tener
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un conocimiento detallado de la regio´n cr´ıtica. Para calcular el punto de
transicio´n se emplea el me´todo de temperatura onset : la temperatura de
transicio´n se determina a trave´s de la interseccio´n entre la l´ınea base y la
tangente a la curva del flujo en el punto de derivada ma´xima. Para ello se
ajusta la l´ınea base del flujo a la ecuacio´n de una recta y se determina la
ecuacio´n de la recta que tiene como pendiente el ma´ximo de la derivada del
flujo respecto al tiempo (Ver Figura 2.14). La incertidumbre en la tempe-
ratura de transicio´n se estima en ± 0.1 K [15].
Figura 2.14. Me´todo para la determinacio´n de la temperatura de separacio´n de
fases para una mezcla no cr´ıtica. Flujo calor´ıfico (φ)(—) y derivada del flujo con
respecto al tiempo (∆φ/∆ t)(- -) frente a la temperatura.
La temperatura de transicio´n se determina para muestras de diferen-
tes composiciones y para estimar la fraccio´n molar del punto opuesto de
la curva, se utiliza la interpolacio´n lineal. De esta forma, para cada punto
experimental de temperatura se obtienen un par (x+, x−), uno procedente
de la muestra experimental y el otro resultado de la interpolacio´n de la
parte opuesta de la curva.
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Para verificar si la composicio´n de una mezcla efectuada es la cr´ıtica es
muy u´til el empleo del criterio de igualdad de volumen. Una vez efectuada
la mezcla y con la ayuda de un ban˜o de termostatacio´n se lleva a una
temperatura T1 inferior a la Tc para inducir la transicio´n a fase heteroge´nea.
Transcurridos unos minutos se retira la mezcla y mediante una ca´mara
fotogra´fica se toma una imagen para observar las dos fases. Mediante un
programa informa´tico de edicio´n de ima´genes se mide la longitud vertical
desde el menisco superior hasta la l´ınea de separacio´n de fases y desde esta
l´ınea de separacio´n hasta la base del recipiente. Posteriormente se introduce
de nuevo la muestra en el interior del ban˜o te´rmico a otra temperatura T2
tambie´n inferior a la temperatura cr´ıtica. Transcurrido un tiempo para la
estabilizacio´n de la muestra se efectu´a el mismo proceso de medida de las
longitudes de ambas fases. El criterio de igualdad de volumen establece que
esta longitud es ide´ntica para ambas fases si el sistema se encuentra a la
composicio´n cr´ıtica y tambie´n al variar la temperatura del sistema. Para
realizar las experiencias del criterio de igualdad de volumen utilizamos una
cubeta o´ptica de cristal de cuarzo de caras planas adecuada para efectuar
la medida de las longitudes en ambas fases. Ver Figura 2.15.
1d
2d
Figura 2.15. Criterio de igualdad de volumen. Si la mezcla se encuentra a com-
posicio´n cr´ıtica, xc, entonces se cumple que las longitudes d1 ≈ d2 para cualquier
temperatura T en un entorno de Tc.
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2.2.5. Sistemas de prueba.
En ambos calor´ımetros se han substituido ciertos componentes y aco-
plado dispositivos nuevos con el objeto de mejorar la deteccio´n de flujo y el
control de temperatura. Con el fin de comprobar la calidad de las medidas y
la fiabilidad de la metodolog´ıa experimental se han realizado las siguientes
experiencias de prueba para sistemas aceptados como referencia:
Capacidad calor´ıfica cr´ıtica del sistema nitrometano + 1-butanol.
Curva de coexistencia (x,T ) de los sistemas dimetilcarbonato + de-
cano y benzonitrilo + octano.
Los datos experimentales de la capacidad calor´ıfica cr´ıtica se han ajustado
a la siguiente ecuacio´n:




donde α=0.109 y t = |T − Tc| /Tc.
Los resultados de los para´metros de ajuste y de los datos bibliogra´ficos
se muestran en la Tabla 2.4:
Tabla 2.4. Para´metros de ajuste de la ecuacio´n 2.12 y su desviacio´n esta´ndar σ.
Sistema xc B (J cm
−3 K−1) E (J cm−3 K−1) A+ (J cm−3 K−1) σ (J cm−3 K−1)
nitrometano + 1-butanol 0.5777 1.4329 1.0416 0.0592 0.003
nitrometano + 1-butanol* 0.582 1.387 0.60 0.0606 0.005
1*Datos bibliogra´ficos [19].
Se observa una buena concordancia entre los para´metros fundamentales
cr´ıticos de ambos sistemas, lo que demuestra la fiabilidad de las medidas
experimentales de la capacidad calor´ıfica. En la Figura 2.16 se muestra los
datos experimentales del sistema nitrometano + 1-butanol.
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Figura 2.16. Cp por unidad de volumen frente a T para el sistema de prueba
nitrometano + 1-butanol. Medida experimental.
Los datos experimentales para las curvas de coexistencia se ajustaron a
las siguientes ecuaciones propuestas por Schro¨er:
(x+ − x−) /2 = B |t|β
(
1 + bθ |t|θ
)
(2.13)
(x+ − x−) /2 = xc +A2β |t|2β +A1−α |t|1−α (2.14)
donde xc es la composicio´n cr´ıtica, B, bθ, A2β, y A1−α, son las amplitudes
cr´ıticas, β=0.326 y α=0.109 son los exponentes cr´ıticos de los para´metros
de orden y de la capacidad calor´ıfica para la universalidad 3D del modelo
de Ising. t = |T − Tc| /Tc y x+ y x− denotan la composicio´n en cada una
de las fases del l´ıquido 1. No se han inclu´ıdo te´rminos adicionales debido a
la limitada precisio´n de los datos experimentales.
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Los resultados obtenidos del ajuste de las ecuaciones 2.13 y 2.14 para los
sistemas de prueba y en comparacio´n con los de la literatura se muestran
en la Tabla 2.5. Se observa una buena correspondencia para los principales
para´metros que caracterizan la curva de coexistencia, hecho que confirma
nuevamente la fiabilidad de la metodolog´ıa para las medidas posteriores
realizadas en este trabajo. Adema´s la temperatura de transicio´n, para cada
sistema ha sido comprobada mediante el criterio de igualdad de volumen.
Es necesario destacar que la diferencia entre la temperatura cr´ıtica expe-
rimental y bibliogra´fica (especialmente en el caso del sistema benzonitrilo
+ octano) que puede ser causada por la presencia de impurezas en los pro-
ductos y por pequen˜as cantidades de humedad. A pesar de esta diferencia
en la temperatura cr´ıtica existe una buena concordancia en la composicio´n
cr´ıtica y en el resto de para´metros que caracterizan la curva de coexistencia.
Tabla 2.5. Para´metros de ajuste de las ecuaciones 2.13 y 2.14 y sus desviaciones
esta´ndar σ1 y σ2 respectivamente.
Sistema B bθ Tc (K) σ1 xc A2β A1−α σ2
Dimetilcarbonato + decano 0.82 -0.13 287.136 0.002 0.679 -0.10 -1.23 0.002
Dimetilcarbonato + decanoa 0.82 0.17 287.102 0.001 0.688 -0.47 -0.31 0.001
Benzonitrilo + octano 0.72 0.90 281.400 0.004 0.458 -0.23 0.17 0.001
Benzonitrilo + octano
b
0.78 0.07 283.213 0.004 0.461 -0.15 -0.15 0.0005
2a: [3];b: [4].
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Figura 2.17. Curvas de coexistencia experimental (puntos verdes) y bibliogra´fica
(puntos rojos) para el sistema benzonitrilo + octano.
Figura 2.18. Curvas de coexistencia experimental (puntos verdes) y bibliogra´fica
(puntos rojos) para el sistema dimetilcarbonato + decano.
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2.3. El microcalor´ımetro Calvet.
El microcalor´ımetro Calvet es un dispositivo de conduccio´n calor´ıfica
basado en el microcalor´ımetro original de Tian. Permite detectar flujos de
calor muy pequen˜os, a partir de la medida de la fuerza electromotriz origi-
nada en la pila termoele´ctrica por efecto Seebeck.
El aparato empleado en este trabajo (Figura 2.19) se ha construido en
el laboratorio del departamento de F´ısica Aplicada de la Universidad de
Vigo siguiendo el modelo de otros aparatos existentes que han demostrado
buenos resultados en la medida de entalp´ıas.
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Figura 2.19. Montaje experimental del microcalor´ımetro Calvet.
2.3.1. Fundamento F´ısico.
La parte esencial del microcalor´ımetro Calvet consta de varios cilindros
conce´ntricos que conforman dos recintos claramente diferenciados: uno in-
terno (RI) y otro externo (RE) que envuelve al primero. Es en el recinto
interno donde se realiza el proceso te´rmico objeto de estudio. En el in-
terior del recinto interno se situ´an dos termopilas ide´nticas (referencia y
laboratorio) en iguales condiciones de intercambio de calor. Se definen las
magnitudes µ como la capacidad calor´ıfica aparente del recinto interno, p
el coeficiente global de fuga te´rmica o conductancia del recinto interno y g
un factor de proporcionalidad. En condiciones ideales los para´metros µ, p
y g toman los mismos valores para ambas termopilas y la temperatura del
recinto externo es uniforme. De este modo se excluyen los efectos debidos a
los posibles desequilibrios te´rmicos que se puedan producir en este recinto.
46
2.3. EL MICROCALORI´METRO CALVET.
El proceso te´rmico objeto de estudio ocurre en la ce´lula laboratorio. La
ce´lula de referencia contiene una mezcla de la misma naturaleza que la que
se esta´ midiendo pero sin ocurrir ningu´n proceso te´rmico en ella.
Considerando que en el instante inicial la temperatura es homoge´nea en
todo el microcalor´ımetro θe(t0) = θi(t0), entonces por medio de la ley de
enfriamiento de Newton, la energ´ıa calor´ıfica Q que se produce en el recinto
interno es:




Siendo θi la temperatura del RI y θe la del RE, dependientes ambas del
tiempo t, y el tiempo inicial t0.
El valor de θi(t)-θe(t) se puede determinar a partir de la fuerza electro-
motriz ε(t) originada por efecto Seebeck en la termopila. La relacio´n entre
ambas es lineal.
ε(t) = g [θi(t)− θe(t)] (2.16)
Dado que las fluctuaciones te´rmicas afectan por igual a ambas termopilas y
con el objetivo de eliminar su efecto las termopilas se conectan en oposicio´n.
Por tanto, la fuerza electromotriz detectada es εL(t)-εR(t). De esta forma,
el calor del proceso te´rmico (Qproceso), se puede obtener de:




[εL (τ)− εR (τ)] dτ (2.17)
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2.3.2. Estructura.
La Figura 2.20 muestra un esquema de la estructura del microcalor´ıme-
tro Calvet en la que se sen˜alan las piezas fundamentales de su montaje. El
montaje experimental se puede dividir en tres partes: sistema termosta´tico,
sistema detector y sistema de adquisicio´n de datos.
Figura 2.20. Estructura del microcalor´ımetro Calvet. 1 Acceso a las ce´lulas. 2
Recinto externo. 3 Resistencia calefactora. 4 Termostato de recintos mu´ltiples. 5
Bloque calorime´trico. 6 Termopilas (Las l´ıneas horizontales indican la direccio´n en
la que es detectado el flujo de calor por los termopares). 7 Conos equipartidores
de energ´ıa. 8 Termistor.
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Sistema termosta´tico:
Su finalidad es estabilizar la temperatura en el interior del calor´ımetro.
Esta´ formado por cinco recintos cil´ındricos conce´ntricos de aluminio, ais-
lados te´rmicamente entre s´ı, contenidos en un recinto exterior de chapa de
hierro y separados de e´ste por una gruesa capa de lana de vidrio. Para medir
la temperatura del sistema se utiliza un termistor previamente calibrado
conectado a uno de los canales de un mult´ımetro Hewlett Packard 3457A.
Mediante una fuente de alimentacio´n se suministra la potencia a una re-
sistencia de calefaccio´n situada entre la chapa de hierro y el cilindro de
aluminio exterior. La localizacio´n de la resistencia en este punto garantiza
la transmisio´n uniforme y radial del calor a trave´s de los diferentes recintos
hasta el punto donde se localizan las termopilas. La fuente de alimentacio´n
esta´ formada por un transformador de corriente alterna con salida a 24 V
y conectada a un controlador de temperatura EUROTHERM. El control
es de tipo PI (Proporcional-Integral por medio de rele´) y sus para´metros
(banda proporcional de 3.4 y Ti=8100 s) se sintonizan por medio del estu-
dio de su respuesta temporal a una funcio´n oscilante. La incertidumbre en
la medida de la temperatura se estima en ±0.02K.
El bloque calorime´trico se situ´a en el interior del cilindro ma´s pequen˜o
y contiene en su interior las termopilas. Se trata de un cilindro de aluminio
en cuyas bases superior e inferior se fijan dos piezas troncoco´nicas tambie´n
de aluminio. La misio´n de estas dos piezas es la de distribuir de forma
uniforme la energ´ıa tratando de minimizar las perturbaciones te´rmicas del
exterior.
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Sistema detector:
Esta´ formado por dos termopilas situadas sime´tricamente respecto al
plano diametral, en dos orificios que existen en el interior del bloque ca-
lorime´trico y conectadas en oposicio´n (montaje diferencial). La estructura
de cada termopila forma un recipiente cil´ındrico de paredes de plata de
pequen˜o espesor, que es el lugar donde se aloja la ce´lula de medida. Cada
una de las termopilas esta´ formada por la unio´n de una serie de termopares
que esta´n conectados entre s´ı en serie y colocados en forma radial.
En cada termopila se diferencian dos partes:
1. Una detectora, formada por 600 termopares, que crea una fuerza elec-
tromotriz proporcional al calor desarrollado en el interior de la ce´lula.
2. Otra compensadora (de 200 termopares) ligada a un sistema electro´ni-
co que se encarga de controlar y medir una intensidad de corriente,
para compensar por efecto Peltier el calor liberado o absorbido en la
experiencia.
Existen tres formas diferentes de uso de las termopilas, empleando los
200 termopares de la parte compensadora (pequen˜a sensibilidad), los 600
termopares de la parte detectora (mediana sensibilidad) o poniendo en serie
ambas partes, disponiendo as´ı de 800 termopares (gran sensibilidad). Esta
u´ltima te´cnica es la que se emplea en este trabajo.
El microcalor´ımetro tiene dos orificios cil´ındricos, paralelos entre s´ı, que
discurren desde la parte superior hasta el recinto interno que contiene las
termopilas. Por este orificio se introducen las ce´lulas de medida.
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Sistema de adquisicio´n de datos:
La sen˜al de salida del microcalor´ımetro, generada por efecto Seebeck
cada vez que se produce algu´n efecto te´rmico diferencial entre las termo-
pilas, es transmitida a uno de los canales del mult´ımetro Hewlett Packard
3457A, conectado por medio de un interfaz GPIB a un ordenador, donde
queda registrada la sen˜al. La resolucio´n de este mult´ımetro es de 0.1 µV.
2.3.3. Metodolog´ıa.
Dependiendo de la naturaleza qu´ımica de los l´ıquidos utilizados se si-
guen dos metodolog´ıas en el proceso de medida: ce´lulas convencionales para
sistemas no io´nicos y ce´lulas de agitacio´n para sistemas io´nicos. La expe-
riencia se realiza en una ce´lula de acero disen˜ada de tal forma que se ajusta
perfectamente en el orificio que rodea a las dos termopilas. Es un cilindro
roscado en su parte superior donde se acopla un tapo´n de nylon con un
orificio central por donde puede pasar la aguja de la jeringa. La imagen de
la Figura 2.21 muestra la ce´lula utilizada.
Figura 2.21. Ce´lula para la medida de entalp´ıas en el microcalor´ımetro Calvet.
En la ce´lula se introduce una cantidad determinada por pesada de uno
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de los componentes de la mezcla. Una vez colocado el tapo´n se atornilla
a un tubo largo de PVC que permite introducirla hasta el punto exacto
en el interior del calor´ımetro. Este tapo´n tiene un pequen˜o orificio central
y su parte superior tiene forma para colocar un alve´olo de silicona, cuya
misio´n es evitar evaporaciones. Esta jeringa es la que contiene la cantidad
necesaria del segundo l´ıquido para efectuar la mezcla. La aguja tiene una
seccio´n adecuada de forma que evite el goteo del l´ıquido contenido en ella
durante el tiempo necesario para estabilizar la temperatura de la mezcla.
Una vez llegado el momento de realizar la experiencia, por medio de una
varilla que se introduce a trave´s del tubo de PVC, se empuja el e´mbolo de
la jeringa para producir la mezcla. Las cantidades de los l´ıquidos que se
mezclan se miden aproximadamente en volumen, de forma que el volumen
total de las diferentes mezclas sea el mismo (aproximadamente 8 ml). Antes
de introducir la ce´lula en el calor´ımetro se mide la masa del componente
1 y al finalizar la experiencia se mide la masa total de la mezcla. De es-
ta forma se realizan sucesivas experiencias en torno a la composicio´n cr´ıtica.
En el interior de la ce´lula de referencia se introduce una mezcla pre-
parada con volu´menes iguales de los dos l´ıquidos, con el objeto de que las
capacidades calor´ıficas sean similares en ambas ce´lulas.
Una vez que se introducen las ce´lulas en el microcalor´ımetro, es nece-
sario esperar un tiempo hasta que el conjunto alcance el equilibrio te´rmico
(aproximadamente dos horas). Al cabo de este tiempo, se activa el software
de adquisicio´n de datos, que comprueba el cero experimental del microca-
lor´ımetro (l´ınea base), correspondiente al equilibrio te´rmico entre el recinto
externo y el interno; efectuada la comprobacio´n aparece un mensaje en
pantalla indicando que se puede comenzar la experiencia. Entonces se em-
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puja el e´mbolo para mezclar los dos l´ıquidos. Es importante controlar el
potencial que detecta el mult´ımetro, dado que no debe superar los 20 mV
en ningu´n momento pues se puede perder la condicio´n isoterma de medida.
Para mezclas muy energe´ticas, en las cuales es posible superar este valor
con facilidad se realiza el proceso de mezcla en varias fases. Esto consiste
en empujar una cierta cantidad de l´ıquido, luego esperar un tiempo para
que el potencial en el mult´ımetro disminuya, a continuacio´n inyectar otra
cantidad de l´ıquido y as´ı sucesivamente hasta que se complete la mezcla. La
sen˜al ele´ctrica producida, de tipo bal´ıstico es integrada respecto al tiempo
y almacenada por el sistema de adquisicio´n de datos. Una vez alcanzada
de nuevo la l´ınea base, el software presenta el resultado de la integral en
pantalla, el cual es proporcional al calor absorbido o emitido en el proceso
de mezcla. El resultado de la integral tiene valor positivo o negativo segu´n
el proceso de mezcla sea endote´rmico o exote´rmico. Los datos son alma-
cenados en un fichero para poder ser analizados posteriormente. El u´ltimo
paso es extraer la ce´lula de medida y pesarla para conocer la cantidad del
segundo l´ıquido inyectado.
Tanto la pesada inicial como la final se realiza con la balanza Mettler
AE-200 con una precisio´n de ±10−4g. Conociendo el valor de las masas de
cada uno de los componentes se determina la fraccio´n molar de la mezcla.
Para realizar experiencias con mezclas formadas por l´ıquidos de alta
viscosidad es necesario utilizar unas ce´lulas disen˜adas espec´ıficamente para
este fin. Esto es debido a que el proceso de mezcla con este tipo de l´ıquidos
es extremadamente lento de forma esponta´nea debido a su alta viscosidad.
Por tanto las ce´lulas utilizadas sufren algunas modificaciones para posibi-
litar el proceso de agitacio´n en su interior. La pieza de nylon que forma el
53
2.3. EL MICROCALORI´METRO CALVET.
tapo´n de la ce´lula esta´ atravesada por una varilla meta´lica. En su extremo
inferior se encuentra una he´lice, mientras que en su extremo superior se
localiza un enganche que se fija a una barra meta´lica para agitar la mezcla
desde el exterior del microcalor´ımetro. La estructura de las ce´lulas de agi-
tacio´n se muestra en la Figura 2.22.
Figura 2.22. Ce´lulas experimentales para la medida de entalp´ıas de mezcla con
agitacio´n. Utilizadas para los sistemas con l´ıquidos io´nicos y para el sistema glicerol
+ N-etilbencilamina.
En este caso, cada experiencia consta de dos etapas: una primera en la
que se realiza el proceso de mezcla y de agitacio´n y una segunda en la que
tiene lugar u´nicamente el proceso de agitacio´n.
Una vez alcanzado el equilibrio te´rmico y confirmada la l´ınea base se
presiona el e´mbolo con ayuda de la varilla para inyectar el l´ıquido, se retira
la jeringa del interior del calor´ımetro mediante un cable, se encaja la barra
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meta´lica y se acopla a un dispositivo que induce la agitacio´n. Existe un
temporizador que controla el tiempo de agitacio´n necesario para conseguir
la completa mezcla de los dos l´ıquidos. Se realizan experiencias previas pa-
ra controlar visualmente que la mezcla sea perfectamente homoge´nea y de
esta forma ajustar el tiempo de agitacio´n.
En la segunda etapa, se realiza una nueva experiencia para medir el
efecto de la agitacio´n, puesto que el calor determinado anteriormente es la
suma del de mezcla y el de agitacio´n. Por tanto, con la ce´lula dentro del
calor´ımetro (la mezcla esta´ realizada de la etapa anterior) se espera a alcan-
zar la l´ınea base y se agita la mezcla el tiempo correspondiente. Restando
este valor al obtenido en la primera etapa, se obtiene el calor de mezcla a
partir del que se halla la entalp´ıa de exceso de la mezcla.
Con el objeto de estimar la inceridumbre que induce la agitacio´n en las
medidas, en trabajos anteriores de este laboratorio con l´ıquidos io´nicos, se
realizaron distintas pruebas con diferentes tiempos de agitacio´n y diferentes
l´ıquidos. Se ha llegado a la conclusio´n de que segu´n aumenta el tiempo de
agitacio´n, aumentan tanto el calor como el error inducido. Adema´s no se
ha observado una correlacio´n entre la viscosidad de los l´ıquidos y el calor
de agitacio´n. Esto indica que este calor es provocado en su mayor parte por
rozamiento de las partes mo´viles del sistema de agitacio´n (varillas, he´lice)
con las esta´ticas (paredes del tapo´n, tubo de PVC), lo que de hecho provoca
un desgaste observable en dichos componentes.
La entalp´ıa molar de exceso hE se obtiene como el calor de mezcla a
presio´n constante dividido entre el nu´mero total de moles de la mezcla.
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Tal como indica la ecuacio´n 2.17 para determinar la cantidad de calor
producida en una experiencia es necesario conocer el valor de la constante
C ; C = p/g. Para ello se realiza el calibrado del microcalor´ımetro, que
puede ser llevado a cabo por medio de diferentes procedimientos, que se
enumeran a continuacio´n:
1. Calibrado ele´ctrico: Se realiza por medio de la disipacio´n de calor
por efecto Joule en una resistencia durante un cierto intervalo de
tiempo.
2. Calibrado por medio de mezclas de sustancias esta´ndar cuyos efec-
tos te´rmicos esta´n perfectamente determinados y verificados en dis-
tintos laboratorios internacionales, siguiendo las normas de la IUPAC.
Para el empleo del calor´ımetro en las experiencias de este trabajo se
ha utilizado el calibrado por efecto Joule. Posteriormente y de forma pe-
rio´dica se procede a una comprobacio´n del calibrado efectuando medidas de
entalp´ıas del sistema n-hexano + ciclohexano. Este sistema se toma como
referencia dadas las numerosas medidas existentes en trabajos previos.
2.3.4. Calibrado ele´ctrico por efecto Joule.
El calibrado por efecto Joule se realiza por medio de dos ce´lulas apro-
piadas, cada una de las cuales aloja en su interior una resistencia de hilo
bobinado de valor perfectamente conocido y con un coeficiente de tempe-
ratura muy pequen˜o. Se suministra una potencia a la ce´lula de medida por
medio de una fuente de alimentacio´n externa de corriente estabilizada, con
una precisio´n de ±3 µA. Las resistencias utilizadas son de 230.3 Ω para la
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ce´lula de referencia y 230.7 Ω para la ce´lula de medida.
El calibrado se efectu´a en re´gimen variable, aplicando una potencia
ele´ctrica en un tiempo corto y preciso. Se introducen las ce´lulas de calibra-
do en el recinto interno de las termopilas. Se inicia la experiencia y una vez
que el sistema alcanza la l´ınea base se hace circular una intensidad de 30 mA
por la resistencia de la ce´lula de medida durante un tiempo tc. Transcurrido
este tiempo, se corta el paso de corriente, de forma que la sen˜al ele´ctrica de
salida de la termopila disminuye hasta alcanzar de nuevo la l´ınea base. Esto
es lo mismo que ocurre en un proceso de mezcla de l´ıquidos, pero en este
caso el calor se induce por medio de una resistencia ele´ctrica. El sistema
informa´tico de adquisicio´n de datos proporciona el valor de la integral de
la ecuacio´n 2.17. En este caso el calor suministrado por la resistencia se
puede determinar mediante la ley de Joule:
Q = I2Rtc (2.19)
Se realizan varias experiencias variando el tiempo tc para obtener una base
experimental amplia de calores liberados y a´reas producidas. Los valores
obtenidos se ajustaron a la siguiente ecuacio´n:
Q = CA+ C0 (2.20)
donde A representa el valor de la integral y C es la constante de calibrado.
Antes de iniciar las medidas de entalp´ıa presentes en este trabajo se
ha efectuado una comprobacio´n del calibrado por efecto Joule. Debido a la
buena concordancia de los valores obtenidos con los realizados previamente
en el calibrado para otros trabajos anteriores [15] se ha decidido trabajar
con dicho calibrado. Por tanto los datos utilizados para el calibrado del
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microcalor´ımetro proporcionan un valor para C de 13.93 J V−1, con una
desviacio´n esta´ndar del ajuste de 0.12 W V−1 y un coeficiente de regresio´n
r2=0.99998, C0 = 0.
2.3.5. Experiencia de prueba.
Con el objetivo de verificar la fiabilidad de las experiencias realizadas,
se midieron entalp´ıas molares de exceso para el sistema binario n-hexano
+ ciclohexano a 298.15 K, a diferentes concentraciones, recomendado por
la Comisio´n de Termodina´mica y Termoqu´ımica de la IUPAC (IUPAC),
1970, como mezcla esta´ndar de referencia. Posteriormente los resultados
obtenidos se ajustan a la siguiente ecuacio´n, utilizada habitualmente en la
correlacio´n de datos experimentales de magnitudes de exceso:




donde x es la fraccio´n molar del componente 1 de la mezcla. Los coefi-
cientes de ajuste y desviacio´n esta´ndar obtenida se presentan en la Tabla
2.7. La Tabla 2.6 muestra los resultados experimentales para el sistema
n-hexano + ciclohexano. Estos datos se comparan con los de la ecuacio´n
propuesta por Gill y Chen (Gill y Chen 1972), que se presentan tambie´n en
la Tabla 2.6. Considerando todos estos factores, se estima la incertidumbre
de hE en un 2 %. La Figura 2.23 presenta la comparativa de los resultados
experimentales y bibliogra´ficos con el ajuste a la ecuacio´n propuesta.
Para las medidas de los sistemas io´nicos mediante el procedimiento de
agitacio´n se estima una incertidumbre en hE en torno al 4 %.
58
2.3. EL MICROCALORI´METRO CALVET.
Tabla 2.6. Entalp´ıas molares de exceso hE obtenidas para el sistema n-hexano +
ciclohexano a 298.15 K.












Tabla 2.7. Para´metros de ajuste Ai experimental y bibliogra´fico para el sistema
n-hexano+ciclohexano y desviacio´n estandar asociada.
A1 (J mol
−1) A2 (J mol−1) A3 (J mol−1) A4 (J mol−1) σ (J mol−1) Origen
843 -218 184 -144 5 Este trabajo
866 -249 97 -32 1 Gill y Chen 1972
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Figura 2.23. Entalp´ıa de exceso hE para el sistema n-hexano + ciclohexano.
Sistema bibliogra´fico (puntos rojos); sistema experimental (puntos verdes).
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2.4. Dens´ımetro ANTON PAAR DMA5000.
Los sistemas para los que no se dispone de medidas precisas de la den-
sidad en funcio´n de la temperatura entorno a la Tc se mide su densidad
por medio de un dens´ımetro ANTON PAAR DMA5000 (Figura 2.24). Este
aparato consta de una ce´lula de medida de densidad en forma de U formada
por un tubo de vidrio inmerso en una camisa de vidrio y en contacto con
un sistema de excitacio´n electro´nica que induce una fuerza de oscilacio´n
armo´nica en una direccio´n perpendicular al plano que contiene el tubo. To-
do el conjunto esta´ rodeado por un termostato que controla la temperatura
de la ce´lula por efecto Peltier. La transmisio´n de calor entre el termostato
y el tubo esta´ favorecida por la presencia de un gas de alta conductividad
te´rmica entre el tubo y la camisa de vidrio. La medida de la temperatura
se efectu´a mediante un sensor Pt-100 con una precisio´n de ± 0.01 K.
Figura 2.24. Montaje experimental para el dens´ımetro Anton Paar DMA5000.
Figura 2.25. Esquema de la ce´lula de medida del dens´ımetro DSA5000.
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El esquema de los componentes ba´sicos que forman la ce´lula de medida
se muestra en la Figura 2.25. La muestra cuya densidad se pretende medir,
se introduce por el orificio A llenando completamente el tubo hasta que se
visualiza la salida del l´ıquido por el extremo B. El l´ıquido se introduce len-
tamente para evitar la aparicio´n de pequen˜as burbujas de aire. La cantidad
de muestra necesaria es de aproximadamente 2 ml.
Las especificaciones te´cnicas del aparato son:
Intervalo de medida de densidad: (0-3) g cm−3.
Intervalo de medida de temperatura: (278.15-368.15) K.
Intervalo de presio´n: (0-10) bar.
2.4.1. Fundamento f´ısico.
El fundamento f´ısico de medida de la densidad se basa en la medida
del per´ıodo de oscilacio´n provocado en el sistema por medio de una fuerza
armo´nica. El sistema de excitacio´n electro´nica hace que el tubo en forma
de U se comporte como un oscilador armo´nico amortiguado y forzado cuya







+Kx = F0sen (ωt) (2.22)
donde m es la masa del oscilador, que en este caso viene determinada por
la suma de la masa del tubo (m0) ma´s la masa de la muestra de densidad
ρ del siguiente modo: m = m0 + ρV ; b da cuenta de todas las amortigua-
ciones en el oscilador; K es la constante de rigidez del oscilador y depende
de las propiedades f´ısicas del tubo; F0 es la amplitud de la fuerza de ex-
citacio´n electro´nica externa y ω es su frecuencia angular. El sistema de
excitacio´n electro´nica var´ıa la frecuencia de la perturbacio´n hasta que se
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alcanza la frecuencia de resonancia del oscilador ωR. Una vez alcanzadas








Por tanto, una vez conocidas las constantes K, m0, V y b y midiendo
ωR (o tambie´n el per´ıodo de vibracio´n τ , ωR =
2pi
τ ), por medio de la expre-
sio´n 2.23 se puede determinar la densidad de la muestra.
La forma de obtener las constantes caracter´ısticas del sistema es por
medio de l´ıquidos de calibrado. Dada la baja viscosidad de los l´ıquidos uti-
lizados seguimos el siguiente procedimiento de calibrado:
Calibrado para l´ıquidos de baja viscosidad.
En el caso de que la viscosidad del l´ıquido sea muy baja (η ≈ 0) el
te´rmino de amortiguamiento b es aproximadamente 0, por lo que la depen-
dencia entre el per´ıodo de vibracio´n en la resonancia y la densidad de la







y se puede expresar:








donde las constantes A y B dependen u´nicamente de las caracter´ısticas
f´ısicas del tubo en U. Para obtener los valores de A y B a una temperatura
dada se recurre al calibrado con dos l´ıquidos patro´n 1 y 2 de densidad
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Una vez obtenidas estas constantes y a partir de la ecuacio´n 2.25 el
valor de la densidad queda determinado midiendo el valor del per´ıodo τ
para una muestra cualquiera introducida en la ce´lula.
Es importante tener en cuenta que los valores de A y B dependen de
la temperatura debido a que las propiedades f´ısicas del material tambie´n
var´ıan con la misma, lo que implica la necesidad de calibrar a cada una de
las temperaturas de trabajo.
Este tipo de calibrado es correcto cuando las densidades de los l´ıquidos
patro´n son cercanas y se desea medir densidades de muestras que se en-
cuentran entre esos dos valores.
Para realizar las medidas de densidad necesarias en este trabajo se parte
del calibrado efectuado en trabajos previos utilizando como patrones de
calibrado el agua y aire mediante un procedimiento interno automa´tico que
realiza el propio aparato.
La incertidumbre en la determinacio´n de la densidad de un l´ıquido de
baja viscosidad obtenida con este procedimiento es de ± 4 10−5 g cm−3.
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Calibrado para l´ıquidos de alta viscosidad.
Dado que se han medido densidades de l´ıquidos de alta viscosidad es
necesario tener en cuanta la correccio´n para la densidad.
El error en el resultado de la densidad ∆ρ = ρ
′ − ρ sigue el compor-
tamiento representado en la Figura 2.26, en la que el error de la densidad
crece en la medida que aumenta la viscosidad de la muestra y se estabiliza
a partir de una viscosidad dada.


Figura 2.26. Error ∆ρ frente a la viscosidad η en la medida de la densidad de una
muestra de alta viscosidad con el calibrado para l´ıquidos de bajas viscosidades.
Este comportamiento del error en la medida de la densidad proviene
principalmente de dos factores. En primer lugar, la alta viscosidad de la
muestra implica que la constante de amortiguacio´n del oscilador, b, no es
despreciable cuando la viscosidad es importante, y por tanto la ecuacio´n que
reproduce el comportamiento del tubo vibrante es la 2.23. El segundo efecto
que tiene lugar debido a la viscosidad es producido por el comportamiento
meca´nico del l´ıquido a los efectos de la rotacio´n. La correccio´n a la densidad
se efectu´a mediante un procedimiento interno configurado en el dens´ımetro.
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2.4.2. Experiencia de prueba.
Como paso previo a las medidas de densidad y con el objetivo de ve-
rificar el correcto funcionamiento del aparato se han realizado medidas de
la densidad a 298.15 K para l´ıquidos de densidad conocida (agua, heptano,






Se han hecho diversos trabajos donde los modelos de red decorada se
aplican en el caso de mezclas l´ıquidas para obtener los diagramas de fa-
se [21], [22], [23]. La caracter´ıstica fundamental de estos modelos es que
la funcio´n de particio´n del sistema se puede identificar con la funcio´n de
particio´n del modelo de Ising-3D. En este Cap´ıtulo teo´rico se utiliza un
modelo general, que mantiene ciertas similitudes con estos modelos, para
calcular la amplitud de la capacidad calor´ıfica y la entalp´ıa molar de exceso.
El objetivo de este Cap´ıtulo es explicar mediante un modelo teo´rico las
importantes diferencias observadas en la amplitud de la capacidad calor´ıfi-
ca; para ello se desarrolla una teor´ıa basada en hipo´tesis muy generales
sobre la forma de la funcio´n de particio´n. Se asume que la funcio´n de par-
ticio´n puede ser directamente identificada en el modelo de Ising 3-D, del




Consideremos un sistema binario incompresible dividido en una red re-
gular de celdas con ı´ndice de coordinacio´n q. A cada celda se asigna un
nu´mero de ocupacio´n ni, cuyo valor es 1 si la celda esta´ ocupada por
mole´culas tipo a y 0 si lo esta´ por mole´culas tipo b. Con el objetivo de
considerar diferencias en el taman˜o de las celdas, consideramos que las cel-
das tipo a (ni = 1) esta´n ocupadas por ν mole´culas (por tanto divididas en





C ; donde N
a
C = Na/ν y N
b
C = Nb, siendo Na el nu´mero de
mole´culas tipo a y Nb el nu´mero de mole´culas tipo b. Una mole´cula es libre
de moverse dentro de su celda o subcelda pero nunca puede sobrepasar los
l´ımites de la misma. El modelo asume que las interacciones se producen
u´nicamente entre vecinos pro´ximos en la red. Se admite que puede existir
decoracio´n en los enlaces entre cada celda, pero se supone que en ese punto
de decoracio´n no se admite la presencia de ninguna part´ıcula (ver Figura
3.1).
Con el objetivo de relacionar este sistema con el modelo de Ising consi-
deramos la funcio´n de particio´n semigrancano´nica modificada [23].
Υ (T,∆µ,NC) = Σe
β(νµa−µb)NaCZ (T,NaC , NC) = Σe
β∆µNaCZ (T,NaC , NC)
(3.1)
Donde Z es la funcio´n de particio´n cano´nica y µa y µb los potenciales
qu´ımicos de los componentes a y b. En este colectivo la temperatura y el
nu´mero de celdas totales NC esta´n fijados, pero el nu´mero de celdas que
contienen las mole´culas a y las mole´culas b (Na y Nb) puede variar siempre
bajo la condicio´n NaC + N
b
C = NC . Efectuando la integracio´n sobre los









i nie(−βV ) (3.2)
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Figura 3.1. Forma general del sistema estudiado en dos dimensiones: las celdas
tipo a se subdividen en ν subceldas, mientras que en las celdas tipo b no existe
esta divisio´n. Los enlaces de decoracio´n (rombos rojos) representan puntos de
decoracio´n que no pueden contener part´ıculas. Los c´ırculos amarillos representan
las mole´culas tipo a y los azules las tipo b.
Donde µ˜a = µa + kBT ln[v0/(νΛ
3
a)] y µ˜b = µb + kBT ln(v0/Λ
3
b). V es
el potencial de interaccio´n entre mole´culas, Λa y Λb denotan la longitud
de onda de De Broglie te´rmica y v0 el volumen de la celda principal. Se
asume que la funcio´n Υ puede ser relacionada con la funcio´n de particio´n




Donde f es un factor de proporcionalidad y ZI(K,H) la funcio´n de particio´n
cano´nica del modelo de Ising. K (constante de acoplamiento reducida) y H
(campo reducido) representan las variables naturales del modelo de Ising.
Esta identificacio´n no es arbitraria y para todos los sistemas que pueden ser
identificados exactamente en el modelo de Ising existe una relacio´n de esta
forma segu´n se demuestra para el modelo de Ising decorada en la Ref. [25].
La correspondencia entre ambos modelos se puede obtener por medio de
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las funciones Ψij que proporcionan la suma sobre todos los estados internos
























Los signos + y - hacen referencia a la suma en la situacio´n en que dos
celdas vecinas esta´n ocupadas por mole´culas tipo a (+ +), por mole´culas
tipo a y tipo b (+ -) y por mole´culas tipo b (- -). Esta notacio´n procede
del modelo de Ising, ya que existe la correspondencia entre los nu´meros de
ocupacio´n ni y las variables de spin si; ni = (si + 1)/2. En la figura 3.2
se puede ver el diagrama en el que se representan los diferentes tipos de
interaccio´n entre las mole´culas.
Figura 3.2. Me´todo para obtener las funciones Ψij usado para identificar el sis-
tema en el modelo de Ising. Por cada mole´cula tipo a en una celda obtenemos el
factor e
∆µ˜
qkBT en las funciones Ψij , siendo q el ı´ndice de coordinacio´n de la red. Otra
contribucio´n a las funciones Ψij procede del potencial de interaccio´n V . Resulta
para estas funciones Ψ++ = e
β( 2∆µ˜q +Vaa), Ψ+− = eβ(
∆µ˜
q +Vab) y Ψ−− = eβVbb . De-
bido al proceso de decoracio´n los potenciales Vaa, Vab, Vbb son potenciales efectivos
y pueden depender de la temperatura.
La funcio´n de particio´n Υ se puede relacionar con el siguiente potencial
termodina´mico:
R = −kBT lnΥ = F −NaC∆µ = µbNC , (3.7)
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NC lnf + lnZI
)
, (3.8)
por tanto, µb es una funcio´n de T, de ∆µ y NC . Para efectuar el proceso
de identificacio´n de variables en el modelo de Ising 3-D es ma´s conveniente
usar ∆µ˜ en lugar de ∆µ. Esto se hace por medio de la relacio´n ∆µ˜ = ∆µ+
νkBT ln[v0/(νΛ
3
a)] − kBT ln(v0/Λ3b) = ∆µ + gΛ. Partiendo de la ecuacio´n
de Gibbs-Duhen y asumiendo que NC es constante es sencillo obtener las























x/ν + (1− x)
)
(3.10)
Asumiendo que las funciones H y K no presentan singularidades en el
punto cr´ıtico, es posible una expansio´n en serie como funciones de T y ∆µ˜
del siguiente modo:
H = H(T,∆µ˜) = HT (T − Tc) +H∆µ˜(∆µ˜−∆µ˜c) (3.11)
































siendo Kc el valor de K en el punto cr´ıtico, dependiente del tipo de es-
tructura de red considerada. El primer paso en este desarrollo teo´rico es
determinar la entrop´ıa S del sistema; para ello se utiliza la energ´ıa e y la































+ q2 lnf +
1
NC
lnZI + T (−eKT +mHT )
]
(3.19)
La composicio´n cr´ıtica se determina a partir de la ecuacio´n 3.10 teniendo



























La propia definicio´n del modelo asume que la decoracio´n con part´ıculas
no es posible, lo que implica que K∆µ˜ = 0. Adema´s, teniendo en cuenta la
















A continuacio´n trataremos el ca´lculo de la capacidad calor´ıfica por













Dado que la expresio´n de la entrop´ıa S esta´ dada en funcio´n de T y
∆µ˜ es necesario el empleo de las siguientes relaciones termodina´micas para
efectuar el ca´lculo de la derivada a composicio´n constante:
Considerando la entrop´ıa como una funcio´n de T y ∆µ˜: S = S(T,∆µ˜).
Considerando la entrop´ıa como una funcio´n de T y x : S = S(T, x).
Por otra parte existe la relacio´n funcional entre la composicio´n x y el
potencial qu´ımico ∆µ˜ de la forma: x = x(T,∆µ˜).
Por medio del ca´lculo diferencial se tiene que las diferenciales de estas



















































































































Los te´rminos de intere´s para el estudio de la amplitud cr´ıtica son los que
presentan singularidades en el punto cr´ıtico, esto es, los te´rminos derivados
de la parte cr´ıtica de la entrop´ıa, que se define del siguiente modo:
Sc = NCkBT (mHT − eKT ) (3.31)


























































donde χ y −αH son la susceptibilidad magne´tica y la derivada de la mag-
netizacio´n frente a la variable K y CH = cH/K
2, donde cH representa la
capacidad calor´ıfica a campo constante para el modelo de Ising. El com-
portamiento asinto´tico de χ viene determinado por el exponente cr´ıtico γ;
αH = 0 dado que se tiende al punto cr´ıtico desde la fase homoge´nea y la
tendencia asinto´tica de CH sigue el exponente cr´ıtico −α. Realizando la





= NCkB (mHT − eKT ) + kBT
(








= NCkBT (KTK∆µ˜CH −KTH∆µ˜αH −K∆µ˜HTαH +HTH∆µ˜χ)
(3.35)
De la expresio´n 3.30 se deduce que tambie´n es preciso el ca´lculo de las
derivadas de la composicio´n. Dado que se trata de estudiar la singularidad
dominante partiremos de los te´rminos que pueden provocar divergencias en
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la expresio´n de la composicio´n.
xc = kBT (mH∆µ − eK∆µ) (3.36)
El ca´lculo de las derivadas parciales de esta expresio´n respecto a la tempe-















K2∆µ˜C − 2K∆µ˜H∆µ˜αH +H2∆µ˜χ
)
(3.38)










 K∆µ˜KTCH −K∆µ˜HTαH −H∆µ˜KTαH +H∆µ˜HTχ
K2∆µ˜CH − 2K∆µ˜H∆µ˜αH +H2∆µ˜χ
(3.39)
Substituyendo 3.34, 3.35 y 3.39 en 3.30 y queda´ndonos con los te´rminos de



















Cuando tendemos asinto´ticamente al punto cr´ıtico en la fase desordenada
se tiene que αH → 0 y NC/(Na + Nb) → xc/ν + (1 − xc). Adema´s, la
capacidad calor´ıfica del modelo de Ising a campo cero viene dada por cH =
A+I ((Kc−K)/Kc)−α, con A+I la amplitud de la capacidad calor´ıfica cr´ıtica











Como se ha mencionado anteriormente K∆µ˜ = 0; por tanto, la amplitud
cr´ıtica de la capacidad calor´ıfica A+ del sistema se relaciona con la amplitud
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En esta expresio´n los signos - y + en el te´rmino KT corresponden a los
sistemas de tipo UCST y LCST respectivamente.
El siguiente paso en esta deduccio´n teo´rica es el ca´lculo de la energ´ıa
interna uE , que coincide con la entalp´ıa de exceso para un sistema incom-
presible. Esto permitira´ obtener la relacio´n entre la amplitud cr´ıtica A+ y
la entalp´ıa molar de exceso. La energ´ıa interna del sistema viene dada por
la expresio´n:
U = TS + µaNa + µbNb = TS + ∆µ˜N
a
C + µbNC −NaCgΛ (3.43)















2(mHT − eKT ) +NaC∆µ−NaCgΛ
(3.44)













donde Ua y Ub corresponden a la energ´ıa interna de los componentes puros.
Estas energ´ıas se determinan tomando los l´ımites NaC → NC , m → 1,
e → −q/2 (para el componente puro a) y NaC → 0, m → −1, e → −q/2
(para el componente puro b). Uc es la energ´ıa de la mezcla cr´ıtica calculada




































































Introduciendo estas expresiones en la ecuacio´n 3.45 se tiene:









En esta expresio´n ν se puede substituir por xc por medio de la ecuacio´n
3.22. Si despejamos el valor de KT de la ecuacio´n 3.49 y lo substituimos en
la u´ltima relacio´n obtenida para A+ (3.42) es posible llegar a la siguiente











Considerando un sistema incompresible la ecuacio´n 3.50 se puede escri-











Se cumple que para un sistema incompresible uE = hE . Una mez-
cla l´ıquida binaria es, en buena aproximacio´n, un sistema incompresible,
por tanto, bajo las condiciones impuestas por el modelo, es posible pre-
decir el comportamiento cr´ıtico de la capacidad calor´ıfica basa´ndonos en





c (ec + q/2)
α−2(2kB)α−1 depende u´nicamente de para´metros







Los resultados experimentales para la capacidad calor´ıfica por unidad
de volumen, CpV
−1 se ajustan frente a la temperatura por medio de la
siguiente ecuacio´n:
CpV




donde t = |T − Tc|/Tc, el te´rmino B + Et representa el comportamiento
de la parte regular de la capacidad calor´ıfica y
A±V
α t
−α representa la singu-
laridad cr´ıtica en la fase homoge´nea (+) y en la fase heteroge´nea (-). Los
datos correspondientes a la regio´n heteroge´nea tienen menor precisio´n a la
hora de caracterizar el comportamiento cr´ıtico debido a la falta de agitacio´n
aunque s´ı se utilizan para determinar la temperatura cr´ıtica. Se efectu´an
dos tipos de ajustes; en primer lugar un ajuste de ambas fases en funcio´n de
cinco para´metros (Tc, B, E, A
±, fijado α=0.109) para determinar la tem-
peratura cr´ıtica del sistema. Una vez fijada dicha temperatura se realiza un
segundo ajuste en funcio´n de tres para´metros (B, E, A+, fijado α=0.109)
para obtener la amplitud A+ de la capacidad calor´ıfica. Las Tablas 4.1 y 4.2
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muestran los valores de los coeficientes de ajuste y su desviacio´n esta´ndar
para el conjunto de sistemas experimentales estudiados en este trabajo. Al
final del cap´ıtulo se muestran las gra´ficas correspondientes a CpV
−1 de los
sistemas experimentales estudiados (Figuras 4.6-4.28).
Para cumplir el objetivo general de verificar la dependencia entre la
amplitud A+ y la entalp´ıa molar de exceso hemos utilizado dos conjuntos
diferentes de datos: los datos medidos experimentalmente en este trabajo
y los bibliogra´ficos. Es conveniente transformar la capacidad calor´ıfica por
unidad de volumen CpV
−1, obtenida directamente de las medidas experi-
mentales, en la capacidad calor´ıfica por mol Cp. Para ello es preciso conocer
el volumen molar de la mezcla Vm. Dado que en la mayor´ıa de los siste-
mas no existen valores bibliogra´ficos para Vm se utiliza la aproximacio´n al
volumen molar ideal V idm :
Cp = CpV









donde M1, M2, ρ1 y ρ2 corresponden a la masa molar y densidades de los
componentes 1 y 2 de la mezcla. El error inducido mediante esta aproxi-
macio´n se estima pequen˜o (aproximadamente el 1 %), dado que el volumen
molar de exceso es bajo para las mezclas l´ıquidas binarias en comparacio´n
con el volumen ideal (para la mayor´ıa de las mezclas significativamente me-
nor que 2 cm3 mol−1).
Con respecto a los sistemas bibliogra´ficos se tiene que en la mayor´ıa
de ellos la capacidad calor´ıfica tambie´n viene expresada en unidades de
volumen; por tanto es necesario la misma transformacio´n. Sin embargo,
en algunos casos conocemos la densidad a la composicio´n cr´ıtica (ρ(xc)) y
por tanto es posible evitar la aproximacio´n del volumen ideal empleando la
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siguiente ecuacio´n:
Cp = CpV
−1Vm(xc) = CpV −1
xcM1 + (1− xc)M2
ρ(xc)
(4.3)
La Tabla 4.3 muestra las referencias para los sistemas bibliogra´ficos,
as´ı como el origen de los datos y el me´todo de ca´lculo en la determinacio´n
de Cp. La Tabla 4.4 presenta el origen bibliogra´fico de los datos necesarios
para el ca´lculo de los sistemas cuya capacidad calor´ıfica fue determinada
experimentalmente en este trabajo.
En los sistemas para los que no se dispone de datos bibliogra´ficos para
la densidad, ha sido determinada utilizando el dens´ımetro ANTON PAAR
DMA5000 (Density Meter). Los datos experimentales se muestran en el
Ape´ndice.
La entalp´ıa molar de exceso se ha medido a una temperatura ligera-
mente por encima de la cr´ıtica para los casos UCST (o ligeramente inferior
en los LCST) con el objetivo de asegurar que el sistema se mide en fase
homoge´nea. Para obtener una mayor precisio´n en la determinacio´n de hE
a la composicio´n cr´ıtica xc se realizan medidas a varias composiciones en
torno a xc y se calcula por interpolacio´n (empleando la ecuacio´n de ajuste
ma´s adecuada) la entalp´ıa molar de exceso a la composicio´n cr´ıtica.




CEp dT + h
E(T, xc) (4.4)
donde:
CEp (T, xc) = Cp(T )− xcCp,1(T )− (1− xc)Cp,2(T ) (4.5)
los sub´ındices 1 y 2 denotan la capacidad calor´ıfica molar para los compo-
nentes puros, en la mayor´ıa de los casos obtenidas de la bibliograf´ıa (en el
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caso de N-etilbencilamina se ha determinado la capacidad calor´ıfica experi-
mentalmente). Los valores obtenidos para hE(Tc, xc) se muestran tambie´n
en las Tablas 4.3 y 4.4.
Para realizar el ca´lculo de hE(Tc, xc) es preciso efectuar la integracio´n de
CEp con respecto de T. Una vez efectuado el ca´lculo de C
E
p en funcio´n de T
se considera la forma general para CEp dada por la ecuacio´n 4.1, obteniendo
el valor de la integral en funcio´n de los para´metros del ajuste.
Los datos para la entalp´ıa de exceso medidos experimentalmente en este
trabajo se ajustan a una de las siguientes ecuaciones:
hE = A0x
2 +A1x+A2 (4.6)
hE = A0x+A1 (4.7)
hE = x (1− x)
n∑
0
Ai (2x− 1)i (4.8)
La ecuacio´n 4.8 corresponde a una expansio´n en serie introducida por
Redlich y Kister en 1948 y ha demostrado reproducir satisfactoriamente el
comportamiento de este tipo de funciones. Para la entalp´ıa de exceso en los
sistemas bibliogra´ficos tambie´n se utilizan las ecuaciones anteriores en la
mayor´ıa de los casos si no se dispone del valor exacto para hE(xc, Tc). En
la Tabla 4.3 y Tabla 4.4 se muestra el origen bibliogra´fico para el ca´lculo
de hE(xc, Tc) para cada uno de estos sistemas.
Teniendo en cuenta los datos experimentales se emplea el criterio de
minimizar el nu´mero de para´metros (Test F) para obtener el ajuste o´pti-
mo. A la hora de elegir la ecuacio´n de ajuste ma´s adecuada se estudia la
distribucio´n de los puntos experimentales en torno a la composicio´n cr´ıtica.
Para los casos en los que se dispone de un nu´mero reducido de datos experi-
mentales, dadas las dificultades para su medida, se opta por un ajuste lineal.
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La Tabla 4.6 muestra la temperatura a la cual se ha realizado la expe-
riencia de hE para cada uno de los sistemas experimentales.
La Tabla 4.5 muestra los para´metros de los ajustes para la entalp´ıa de
exceso y el tipo de ajuste que se ha realizado en cada caso.
Las curvas de coexistencia para los sistemas io´nicos se muestran en las
Figuras 4.63, 4.64, 4.65, 4.66. Se efectu´a un ajuste (con la excepcio´n del
sistema [Bmim][Bf4] + 1-3-dicloropropano) a las ecuaciones 2.13 y 2.14
[26] y los para´metros se muestran en la Tabla 4.7.










conjunto de sistemas estudiados. La ecuacio´n 3.50 predice un comporta-
miento lineal para la dependencia de las dos magnitudes. Efectuando un
ajuste lineal sin te´rmino independiente del conjunto de sistemas estudiados
(bibliogra´ficos y experimentales) se obtiene una pendiente de 0.22 ± 0.01
con una desviacio´n esta´ndar del ajuste de 0.1.
Se observa una buena correlacio´n lineal para la mayor´ıa de los siste-
mas; hecho que confirma la fiabilidad de la teor´ıa a la hora de predecir
los valores de las amplitudes cr´ıticas a partir de las entalp´ıas de exceso a
pesar de su generalidad y simplicidad. El valor obtenido de 0.22 para la
constante de proporcionalidad L1 es significativamente menor que los valo-
res teo´ricos (0.36, 0.37, 0.39 y 0.43 para las estructuras de red fcc, bcc, sc
y diamante respectivamente). Este hecho puede estar relacionado con las
aproximaciones de modelar una mezcla l´ıquida mediante una estructura de
red y despreciar las interacciones ma´s alla´ de los vecinos ma´s pro´ximos.
Por otra parte, las aproximaciones que intervienen en los ca´lculos, como
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el hecho de no considerar volu´menes de exceso, que pueden tener un efec-
to significativo importante en algunos casos, ciertas extrapolaciones (como
por ejemplo la capacidad calor´ıfica y la densidad del 2-metil-2-propanol ex-
trapolada fuera de la fase l´ıquida; dado que se encuentra en fase so´lida a
la temperatura de medida) podr´ıan contribuir a este valor bajo para L1.
A pesar de estas imprecisiones la correlacio´n entre ambas magnitudes es
clara, lo que implica que los valores de A+ pueden ser explicados por me-
dio de argumentos microsco´picos a partir de la entalp´ıa molar de exceso hE .
Se incluyen en la representacio´n gra´fica los resultados para los sistemas
io´nicos, con la excepcio´n del sistema [Emim][NTf2] + dietilcarbonato, da-
do que su entalp´ıa molar de exceso es negativa. Este hecho produce una
inconsistencia matema´tica a la hora de calcular el te´rmino (hE)2−α y no es
posible incluir este sistema en la gra´fica. Es preciso destacar que la teor´ıa
desarrollada no es una buena aproximacio´n para sistemas io´nicos, debido
a la consideracio´n de que u´nicamente existen interacciones entre vecinos
pro´ximos y la interaccio´n coulo´mbica tiene un alcance mucho mayor que
hasta los vecinos ma´s pro´ximos. A pesar de estas importantes limitaciones,
se puede observar una buena correlacio´n existente entre la amplitud A+ y
la entalp´ıa molar de exceso hE para este tipo de sistemas.
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Figura 4.1. Relacio´n entre la amplitud de la capacidad calor´ıfica molar A+ y
la entalp´ıa molar de exceso en el punto cr´ıtico hE(xc, Tc) para el conjunto de los
sistemas estudiados.
A continuacio´n se trata de justificar los valores obtenidos de cada uno
de los sitemas en funcio´n de la naturaleza qu´ımica de los l´ıquidos clasi-
fica´ndolos en los diversos grupos.
SISTEMAS POLAR-ASOCIADO
En este caso el primero de los componentes de la mezcla es un compues-
to polar y el segundo un compuesto con gran capacidad para la formacio´n
de enlaces de H, en la mayor parte de los casos un alcohol. La fuerte po-
laridad del primer compuesto provoca la rotura de los enlaces de H del
compuesto asociado. Este hecho hace que la red de enlaces de H este´ alta-
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mente distorsionada generando valores muy altos para la hE en el proceso
de mezcla y tambie´n valores altos para las amplitudes cr´ıticas. Los sistemas
nitrometano + 3-etil-3-pentanol (A+= 9.19 J mol−1 K−1); nitrometano +
3-metil-3-pentanol (A+= 7.25 J mol−1 K−1) y nitrometano + 2-metil-2-
propanol (A+= 7.4 J mol−1 K−1) presentan los valores ma´s altos medidos
para la amplitud cr´ıtica A+. Por otra parte, se obtienen valores ma´s altos
de A+ segu´n aumente la cadena del alcano. En general se puede decir que
segu´n el alcohol sea ma´s secundario, ma´s ramificado y la cadena del alcano
mayor, lo que corresponde con una asociacio´n ma´s de´bil, se obtienen valores
ma´s altos de la amplitud cr´ıtica. Los valores ma´s pequen˜os se obtienen para
los sistemas nitrometano + 1-2-etanodiol, (A+= 1.40 J mol−1 K−1) y ace-
tonitrilo + agua, (A+= 0.73 J mol−1 K−1). En ambos casos cada mole´cula
de compuesto asociado se puede unir a otras cuatro mole´culas creando una
red de puentes de H ma´s estable ante el compuesto polar; por lo que se
obtienen valores ma´s bajos para la amplitud cr´ıtica. As´ı pues se infiere de
los resultados que existe una relacio´n inversa entre la amplitud cr´ıtica y el
grado de asociacio´n. Los compuestos con una menor capacidad de asocia-
cio´n son aquellos que presentan valores mayores de la amplitud cr´ıtica.
A este grupo pertenecen los siguientes sistemas:
acetonitrilo + 1-decanol
acetonitrilo + agua

















En este caso la red de enlaces de H se mantiene en la disolucio´n sin ser
apenas distorsionada por la presencia del compuesto polar. Debido a esto,
las entalp´ıas de exceso son considerablemente ma´s bajas que en otros casos.
Se observa que en el caso de alcohol + alcano las amplitudes aumentan con
la logitud del alcano (etanol + undecano; A+= 0.39 J mol−1 K−1; etanol +
dodecano; A+= 0.49 J mol−1 K−1 y etanol + tridecano; A+= 0.53 J mol−1
K−1); hecho que se puede explicar teniendo en cuenta que los alcanos largos
tienen mayor capacidad de ruptura de los puentes de H que los de cadena
corta. El compuesto formado por o-toluidina es el que posee menos cara´cter
asociado de todos los que se han utilizado de este tipo y como consecuencia
una amplitud cr´ıtica mayor A+= 2.297 J mol−1 K−1.
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Los sistemas de este tipo son:
a´cido ace´tico + heptano
a´cido ace´tico + octano












En este caso no existen a´tomos de H unidos covalentemente a un ele-
mento electronegativo y por tanto no se forman enlaces de asociacio´n. Por
ello hablamos u´nicamente de interacciones debidas a la polaridad de las
mole´culas que se mantienen tambie´n en la disolucio´n dando lugar a valo-
res de hE bastante similares en todos los casos e intermedios entre los dos
grupos anteriores (A+ ≈ 3 J mol−1 K−1). Los sistemas nitrobenceno +
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alcano muestran cierto cara´cter asociado debido a que los anillos bence´ni-
cos tienden a situarse en planos antiparalelos, lo que explica unos valores
ligeramente inferiores para A+ (nitrobenceno + hexano; A+= 1.14 J mol−1
K−1). Las amplitudes aumentan con la logitud del alcano debido a que los
alcanos largos tienen ma´s capacidad de ruptura de los enlaces de asociacio´n
que los alcanos cortos.
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SISTEMAS ASOCIADO-ASOCIADO
Estos sistemas se caracterizan por la formacio´n de enlaces de H entre
las mole´culas de ambos componentes y entre mole´culas diferentes. El equi-
librio l´ıquido-l´ıquido en algunos casos es de tipo LCST, produciendo una
separacio´n de fases a temperaturas superiores a la Tc; siendo la h
E < 0.
Dados los diferentes grados de asociacio´n que se pueden encontrar en estos
casos teniendo en cuenta la naturaleza de cada uno de los compuestos, la
entalp´ıa de exceso puede variar considerablemente y como consecuencia de
ello tambie´n lo hace la amplitud cr´ıtica A+. Todos tienen amplitud cr´ıtica
muy baja excepto el glicerol + n-etilbencilamina (A+=2.02 J mol−1 K−1).
En cualquier caso, el bajo nu´mero de sistemas de este grupo (debido a las
dificultades para encontrar mezclas de este tipo accesibles experimental-
mente) hace que realizar inferencias sea aventurado.
Los sistemas que pertenecen a este grupo son los siguientes:




3-metilpiridina + agua pesada
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SISTEMAS IO´NICO-DISOLVENTE MOLECULAR
Muchos estudios sobre la transicio´n l´ıquido-l´ıquido en sistemas io´nicos
concluyen que esta transicio´n esta´ controlada por fuerzas coulo´mbicas solo
para algunos tipos de disoluciones (sistemas coulo´mbicos). Para otros sis-
temas (solvofo´bicos) la transicio´n de fase aparece como consecuencia de las
mismas fuerzas de corto alcance presentes en las trasiciones l´ıquido-l´ıquido
usuales [27], [28]. Como regla general se ha encontrado que la permitividad
relativa εr del disolvente es el para´metro que determina la categor´ıa a la
que pertenece la mezcla: valores bajos de εr se corresponden con compor-
tamiento coulo´mbico y εr altas con solvofo´bico [29].
Siguiendo el objetivo general de este trabajo analizamos los valores ob-
tenidos para las magnitudes cr´ıticas en los sistemas io´nicos. La Figura 4.2
muestra el comportamiento de A+ frente a εr del disolvente a la Tc pa-
ra todos los sistemas estudiados. La amplitud cr´ıtica A+ para los siste-
mas con baja εr (dietilcarbonato) es extremadamente pequen˜a en compa-
racio´n con A+ para la criticalidad t´ıpica l´ıquido-l´ıquido. Para el sistema
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano es ligeramente mayor, mientras que
para el [Omim][BF4] + 1-hexanol muestra un valor ma´s alto, similar al en-
contrado para sistemas no io´nicos. Finalmente los sistemas [Bmim][NTf2]
+ 1-butanol y [Bmim][BF4] + etanol muestran valores cercanos y similares
a sistemas no io´nicos con altos valores para A+.
La Figura 4.3 muestra hE(xc, Tc) frente a εr para el conjunto de los
sistemas estudiados. Se observa la misma tendencia que para A+. hE es
pequen˜a y no var´ıa significativamente para valores bajos de εr, luego va
aumentando y se hace constante para valores altos de hE . Los valores para
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altas εr son elevados y similares a los encontrados para mezclas no io´nicas
de alta hE .
De los resultados obtenidos se observa una buena correlacio´n entre A+
y hE a pesar de las consideraciones genares del modelo poco adecuadas
para explicar la criticalidad coulo´mbica.
En base al modelo RPM, la temperatura cr´ıtica adimensional T ∗c y la







donde σ es el dia´metro de los iones (5 A˚ y 5.4 A˚ para BF4 y NTf2 respec-
tivamente), ε es la permitividad, q la carga elemental, y ρ es la densidad
, calculada para el volumen ideal y obtenida a trave´s de las densidades de
los productos puros. Debido a la importancia de la T ∗c adimensional y la
ρ∗c adimensional se han obtenido estas cantidades para el modelo RPM, ya
que permiten diferenciar sistemas coulo´mbicos y solvofo´bicos. En la Figura
4.4 y en la Figura 4.5 se representan los valores del modelo RPM frente a la
permitividad. El comportamiento de ρ∗c frente a la permitividad relativa del
disolvente es similar al de A+ y hE pasando de valores bajos para sistemas
coulo´mbicos a valores altos para los solvofo´bicos. La T ∗c sigue una tendencia
lineal con la permitividad tal como se ha obtenido en estudios anteriores
sobre los l´ıquidos io´nicos.
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Figura 4.2. Amplitud critica molar de la capacidad calor´ıfica en funcio´n de la
permitividad diele´ctrica para los sistemas: Estrella: [Bmin][BF4] + etanol; C´ırcu-
lo: [Bmim][NTf2] + 1-butanol; Rombo: [Omim][BF4] + 1-hexanol; Cuadrado:
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano; Tria´ngulo: [Emin][NTf2] + dietilcarbonato.
Figura 4.3. Entalp´ıa molar de exceso a temperatura y composicio´n cr´ıtica en
funcio´n de la permitividad diele´ctrica para los sistemas: Estrella: [Bmin][BF4] +
etanol; C´ırculo: [Bmim][NTf2] + 1-butanol; Rombo: [Omim][BF4] + 1-hexanol;
Cuadrado: [Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano; Tria´ngulo: [Emin][NTf2] + die-
tilcarbonato.
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Figura 4.4. Densidad cr´ıtica (ρ∗c) en funcio´n de la permitividad diele´ctrica pa-
ra los sistemas: Estrella: [Bmin][BF4] + etanol; C´ırculo: [Bmim][NTf2] + 1-
butanol; Rombo: [Omim][BF4] + 1-hexanol; Cuadrado: [Bmim][BF4] + 1-3-
dicloropropano; Tria´ngulo: [Emin][NTf2] + dietilcarbonato.
Figura 4.5. Temperatura cr´ıtica (T ∗c ) en funcio´n de la permitividad diele´ctri-
ca para los sistemas: Estrella: [Bmin][BF4] + etanol; C´ırculo: [Bmim][NTf2] +
1-butanol; Rombo: [Omim][BF4] + 1-hexanol; Cuadrado: [Bmim][BF4] + 1-3-
dicloropropano; Tria´ngulo: [Emin][NTf2] + dietilcarbonato.
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Tabla 4.1. Coeficientes de ajuste para CpV
−1 y desviacio´n esta´ndar σ. Ajuste en
funcio´n de cinco para´metros. (ecuacio´n 4.1).
Sistema Tc(K) B (J cm
−3K−1) E (J cm−3K−1) A+(Jcm−3K−1) σ (J cm−3K−1)
acetonitrilo+agua 271.80 2.6939 0.1838 0.0235 0.04
acetonitrilo+decanol 297.51 1.3051 -0.8325 0.0485 0.05
a´cido ace´tico+heptano 280.00 1.6163 0.7725 0.0113 0.01
a´cido ace´tico+octano 292.47 1.6894 0.2386 0.0091 0.01
a´cido ace´tico+ciclohexano 279.33 1.4266 0.2098 0.0163 0.02
2-etoxietanol+dodecano 289.71 1.8444 -1.3153 0.0074 0.01
2-etoxietanol+tetradecano 303.96 1.7682 0.1335 0.0099 0.01
fenol+agua 332.30 2.6604 -3.0236 0.0035 0.02
fenol+heptano 326.86 1.7948 -0.7263 0.0086 0.007
fenol+decano 340.60 1.9847 1.3559 0.0096 0.02
glicerol+N-etilbencilamina 323.08 2.5536 -1.4722 0.0165 0.03
nitroetano+octano 315.81 1.0916 4.5496 0.0244 0.03
nitrometano+a´cido heptanoico 290.46 1.5291 -2.0528 0.0246 0.04
nitrometano+2-butanol 284.55 1.3362 -1.2529 0.0748 0.06
nitrometano+1-2-etanodiol 313.31 2.9802 2.4860 0.0331 0.05
nitrometano+3-etil-3pentanol 283.40 0.6922 -1.8174 0.1144 1
nitrometano+2-metil-2propanol 275.71 1.4743 -3.7784 0.0718 0.1
nitrometano+3-metil-3pentanol 281.95 0.7965 -1.0090 0.1008 0.1
o-toluidina+heptano 292.70 1.6116 -0.2061 0.0165 0.02
3-metilpiridina+agua pesada 309.77 3.9948 -0.5263 0.0014 0.01
trietilenglicoldimetileter+tetradecano 289.71 1.6368 -0.8935 0.0156 0.01
tetraetilenglicoldimetileter+decano 294.00 1.6388 -0.0181 0.0139 0.02
tetraetilenglicoldimetileter+heptano 277.31 1.5492 -0.1215 0.0151 0.02
[Bmim][BF4] + etanol 287.7371 1.8098 -2.2187 0.01961 0.04
[Bmim][NTf2] + 1-butanol 295.7084 1.8377 0.7516 0.0150 0.01
[Omim][BF4] + 1-hexanol 299.3985 1.9356 1.0685 0.0079 0.01
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano 281.6188 1.7000 -0.0318 0.0009 0.001
[Emim][NTf2] + dietil carbonato 284.1622 1.8089 0.1285 0.0003 0.002
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Tabla 4.2. Coeficientes de ajuste. Ajuste en funcio´n de tres para´metros (ecuacio´n
4.1).
System B (J cm−3 K−1) E (J cm−3 K−1) A+ (J cm−3 K−1) σ (J cm−3 K−1)
acetonitrilo + agua 2.6823 -2.3256 0.0247 0.01
acetonitrilo + decanol 1.2463 -2.0433 0.0496 0.01
a´cido ace´tico + heptano 1.6187 0.2562 0.0115 0.001
a´cido ace´tico + octano 1.6963 0.2793 0.0087 0.001
a´cido ace´tico + ciclohexano 1.3852 0.4959 0.0188 0.001
2-ethoxiethanol + dodecano 1.7669 1.1609 0.0108 0.001
2-ethoxiethanol + tetradecano 1.7521 0.2756 0.0109 0.01
fenol + agua 2.7098 -3.9700 0.0007 0.01
fenol + heptano 1.7967 -1.3021 0.0086 0.04
fenol + decano 1.9861 2.1871 0.0093 0.01
glicerol + N-ethilbencilamina 2.4849 -1.0617 0.0203 0.005
nitroetano + octano 1.2595 -2.4048 0.0165 0.01
nitrometano + a´cido heptanoico 1.5558 -3.5728 0.0234 0.002
nitrometano + 2-butanol 1.1637 0.4994 0.0846 0.005
nitrometano + 1-2-ethanodiol 2.4427 -0.6519 0.0253 0.01
nitrometano + 3-etil-3-pentanol 0.7316 -1.9207 0.1112 0.01
nitrometano + 2-metil-2-propanol 0.9583 0.5925 0.1024 0.004
nitrometano + 3-metil-3-pentanol 0.9533 -4.0332 0.0918 0.01
o-toluidina + heptano 1.6233 -0.2034 0.0157 0.001
3-metilpiridina + agua pesada 3.9437 1.6783 0.0037 0.01
trietilenglicoldimetileter + tetradecano 1.6229 -0.6474 0.0162 0.002
tetraetilenglicoldimetileter + heptano 1.5232 -0.3085 0.0168 0.001
tetraetilenglycoldimetilether + decano 1.6028 0.3136 0.0159 0.001
[Bmim][BF4] + etanol 1.7177 0.787 0.02349 0.0008
[Bmim][NTf2] + 1-butanol 1.8372 0.740 0.01513 0.0016
[Omim][BF4] + 1-hexanol 1.941 1.061 0.00758 0.0011
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano 1.6923 0.129 0.00129 0.0009
[Emim][NTF2] + dietil carbonato 1.8106 0.118 0.00022 0.0010
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Tabla 4.3. Amplitudes cr´ıticas para la capacidad calor´ıfica isoba´rica, entalp´ıa
molar de exceso para los sistemas bibliogra´ficos y referencias bibliogra´ficas para el
ca´lculo.
System ρ1 ρ2 ρc Cp1 Cp2 Cp h
E(xc, T ) xc Tc(K) A
+ (J mol−1 K−1) hE(xc, Tc) (J mol−1)
a´cido isobut´ırico + agua [30] [20] - [31] [32] [33] [34] 0.1112 299.30 0.09 ± 0.01 317
2-butoxietanol + agua [35] [20] - [36] [32] [37] [38] 0.0598 322.46 0.088 ± 0.001 -160
dimetil carbonato + heptano [39] [40] - [36] [32] [17] [18] 0.586 268.87 2.99 ± 0.02 2015
dimetil carbonato + octano [39] [40] - [36] [32] [17] [18] 0.621 275.39 2.930 ± 0.001 1787
dimetil carbonato + nonano [39] [40] - [36] [32] [17] [18] 0.653 281.67 3.16 ± 0.03 1864
dimetil carbonato + decano - - [15] [36] [32] [17] [18] 0.667 287.6 3.19 ± 0.05 2235
etanol + undecano [40] [40] - [32] [32] [13] [16] 0.6672 273.44 0.39 ± 0.01 236
etanol + dodecano - - [15] [32] [32] [15] [16] 0.687 286.75 0.49 ± 0.02 526
etanol + tridecano [40] [40] - [32] [32] [13] [16] 0.7082 300.23 0.53 ± 0.01 641
metanol + ciclohexano [40] [41] - [36] [32] [15] [42] 0.5 318.82 0.47 ± 0.01 576
metanol + heptano [40] [40] - [36] [32] [43] [42] 0.34 323.88 1.5 ± 0.1 966
nitrobenceno + hexano [44] [40] - [32] [32] [45] [46] 0.4275 293.55 1.14 ± 0.06 1340
nitrobenceno + octano [44] [40] - [32] [32] [45] [46] 0.5049 293.22 1.48 ± 0.08 1490
nitrobenceno + decano [44] [40] - [32] [32] [47] [46] 0.575 295.96 2.06 ± 0.01 1607
nitrobenceno + dodecano [44] [40] - [32] [32] [47] [46] 0.631 300.37 2.14 ± 0.01 1688
nitroetano + ciclohexano * [41] - [32] [32] [48] [42] 0.453 296.98 2.59 ± 0.04 1802
nitroetano + 3-metilpentano * [41] - [32] [49] [6] [42] 0.5 299.6 2.71 ± 0.01 2037
nitroetano + 1-heptanol * [40] - [32] [32] [12] * 0.569 278.79 2.46 ± 0.04 1946
nitroetano + 1-decanol * [40] - [32] [32] [12] * 0.6961 295.90 5.14 ± 0.04 2239
nitrometano + 2-metil-1-propanol - - [15] [32] [32] [15] [15] 0.5531 290.8 4.96 ± 0.03 2447
nitrometano + 2-propanol * [50] - [32] [32] [12] * 0.5476 274.6 3.80 ± 0.04 1800
nitrometano + 1-butanol - - [15] [32] [32] [15] [15] 0.5531 290.65 4.25 ± 0.04 2283
nitrometano + 1-pentanol * [40] - [32] [32] [12] * 0.6174 301.13 5.01 ± 0.04 2415
nitrometano + 2-pentanol * [50] - [32] [32] [12] * 0.6158 294.00 5.64 ± 0.03 2721
trietilamina + agua - - [15] [36] [32] [51] [42] 0.0763 291.37 5.12 ± 0.05 -1161
1* Medida experimental en este trabajo.
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Tabla 4.4. Amplitudes cr´ıticas para la capacidad calor´ıfica isoba´rica; entalp´ıa
molar de exceso para los sistemas experimentales y referencias bibliogra´ficas para
los datos necesarios en el ca´lculo.
System ρ1 ρ2 Cp1 Cp2 h
E(xc, T ) xc Tc(K) A
+ (J mol−1 K−1) hE(xc, Tc) (J mol−1)
acetonitrilo + agua [44] [20] [31] [32] [42] 0.3523 271.80 0.73 ± 0.02 744
acetonitrilo + 1-decanol [44] [40] [31] [32] * 0.7728 297.51 4.18 ± 0.04 2114
a´cido ace´tico + heptano * [40] [52] [32] * 0.7052 280.00 0.95 ± 0.01 915
a´cido ace´tico + octano * [40] [52] [32] * 0.7308 292.47 0.74 ± 0.01 829
a´cido ace´tico + ciclohexano * [41] [52] [32] * 0.5822 279.34 1.451 ± 0.003 1234
2-etoxietanol + dodecano * [40] [53] [32] * 0.6532 289.71 1.54 ± 0.01 1857
2-etoxiethanol + tetradecano * [40] [53] [36] * 0.7069 303.96 1.60 ± 0.04 1235
fenol + agua * [20] [32] [32] [42] 0.1073 332.30 0.02 ± 0.01 409
fenol + heptano * [40] [32] [32] * 0.5136 326.86 1.04 ± 0.01 1101
fenol + decano * [40] [32] [32] * 0.6712 340.60 1.19 ± 0.05 1194
glicerol + N-etilbencilamina * * [32] * * 0.6649 323.08 2.02 ± 0.02 -1648
nitroetano + octano * [40] [32] [32] * 0.6345 315.81 1,78± 0,03 1577
nitrometano + a´cido heptanoico * * [32] [54] * 0.7556 290.46 1.76 ± 0.01 1608
nitrometano + 2-butanol * [50] [32] [36] [42] 0.5526 284.55 5.9 ± 0.3 2525
nitrometano + 1-2-etanodiol * * [32] [36] * 0.6134 313.31 1.40 ± 0.04 1052
nitrometano + 3-etil-3-pentanol * [55] [32] [36] * 0.6438 283.40 9.19 ± 0.03 3410
nitrometano + 2-metil-2-propanol * [50] [32] [36] [42] 0.5043 275.71 7.4 ± 0.1 2636
nitrometano + 3-metil-3-pentanol * [55] [32] [36] * 0.6227 281.95 7.25 ± 0.04 3431
o-toluidina + heptano [44] [40] [56] [32] * 0.5101 292.70 2.297 ± 0.005 1519
3-metilpiridina + agua pesada [57] [58] [32] [36] * 0.0766 309.77 0.091 ± 0.005 -448
trietilenglicoldimetileter + tetradecano [59] [40] [60] [32] * 0.5817 289.71 3.51 ± 0.01 2373
tetraetilenglicoldimetileter + heptano [59] [40] [60] [32] * 0.3203 277.31 2.80 ± 0.01 2139
tetraetilenglicoldimetileter + decano [59] [40] [60] [32] * 0.4487 293.99 3.28 ± 0.01 2292
[Bmim][BF4] + etanol [61] [15] [36] [32] * 0.1063 287.74 1.684 ± 0.003 1154
[Bmim][NTF2] + 1-butanol [61] [40] [36] [36] * 0.1324 295.71 1.789 ± 0.005 1159
[Omim][BF4] + 1-hexanol [61] [40] [36] [36] * 0.0983 299.40 1.05 ± 0.01 780
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano [61] [62] [36] [62] * 0.1158 281.62 0.134 ± 0.004 65
[Emim][NTF2] + dietil carbonato [61] [62] [36] [62] * 0.0346 284.16 0.027 ± 0.004 -76
2* Medida experimental en este trabajo.
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Tabla 4.5. Coeficientes de ajuste para hE (Ai) y desviacio´n esta´ndar asociada
(σ) para los sistemas experimentales.
Sistema A0 A1 A2 A3 A4 σ Ec. Ajuste
acetonitrilo+decanol -25868.5 36473.2 -10547.5 - - 9 4.6
a´cido ace´tico+heptano -11149.5 14397.8 -3752.6 - - 11 4.6
a´cido ace´tico+octano -408.4 1114.4 - - - 4 4.7
a´cido ace´tico+ciclohexano -3578.7 3680.6 151.7 - - 1 4.6
2-etoxietanol+dodecano -3221.9 2922.2 731.1 - - 1 4.6
2-etoxietanol+tetradecano -3337.1 2679.2 1114.4 - - 5 4.6
fenol+heptano -1080.3 1676.2 - - - 59 4.7
fenol+decano -554.9 1636.4 - - - - 4.7
glicerol+N-etilbencilamina 6348.9 -6489.4 - - - 16 4.7
nitroetano+octano -879.6 2088.1 - - - 42 4.7
nitroetano+1-decanol 12680.0 -21070.5 10966.2 - - 86 4.6
nitroetano+1-heptanol -950.7 3010.4 - - - 41 4.7
nitrometano+a´cido heptanoico -4535.2 4387.8 778.9 - - 7 4.6
nitrometano+1-2-etanodiol -21882.4 27312.3 -7154.9 - - 51 4.6
nitrometano+3-etil-3-pentanol -33084.1 39125.9 -8297.4 - - 24 4.6
nitrometano+3-metil-3-pentanol -3953.5 5644.6 - - - 9 4.7
nitrometano+1-pentanol -55778.9 67629.1 -17996.9 - - 1 4.6
nitrometano+2-pentanol -2878.3 4740.8 - - - 16 4.7
nitrometano+2-propanol -1316.6 3298.9 - - - 263 4.7
o-toluidina+heptano -99.1 -281.9 1942.2 - - 40 4.6
3-metilpiridina+agua pesada -5753.3 -59.3 - - - 1 4.7
trietilenglicoldimetileter+tetradecano -3639.6 2709.6 1986.4 - - 1 4.6
tetraetilenglicoldimetileter+heptano -4105.3 3672.5 1244.6 - - 3 4.6
tetraetilenglicoldimetileter+decano 9007.2 430.8 4008.7 -3865.4 - 17 4.8
[Bmim][BF4] + etanol 9880 -3435 2063 -325 - 56 4.8
[Bmim][NTF2] + 1-butanol 9866 -1262 -496 -1672 - 100 4.8
[Omim][BF4] + 1-hexanol 8606 -1750 -3344 -3259 - 40 4.8
[Bmim][BF4] + 1-3-dicloropropano 730 -1043 -1143 -26 - 24 4.8
[Emim][NTF2] + dietil carbonato -4109 -443 907 347 1561 13 4.8
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Tabla 4.6. Temperatura de medida de la entalp´ıa molar de exceso para cada uno
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Tabla 4.7. Sistemas io´nicos. Para´metros de ajuste para las ecuaciones 2.13 y 2.14
y sus desviaciones esta´ndar σ1 y σ2, respectivamente.
Sistema B bθ Tc(K) σ1 xc A2β A1−α σ2
[Bmim][Bf4] + etanol 0.38 1.57 288.003 0.006 0.100 1.41 -1.72
[Bmim][NTf2] + 1-butanol 0.40 2.23 295.977 0.005 0.128 0.82 -0.46 0.005
[Omim][Bf4] + 1-hexanol 0.36 4.88 300.257 0.005 0.087 2.10 -2.98 0.003
[Bmim][Bf4] + 1-3-dicloropropano - - 281.619 - 0.116 - - -
[Emim][NTf2] + dietil carbonato 0.08 0.76 283.902 0.0005 0.032 0.24 -0.32 0.0004
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RESULTADOS EXPERIMENTALES: CAPACIDAD CALORI´FICA POR
UNIDAD DE VOLUMEN.
Figura 4.6. acetonitrilo + agua.
Figura 4.7. acetonitrilo + decanol.
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Figura 4.8. a´cido ace´tico + heptano.
Figura 4.9. a´cido ace´tico + octano.
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Figura 4.10. a´cido ace´tico + ciclohexano.
Figura 4.11. 2-etoxietanol + dodecano.
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Figura 4.12. 2-etoxietanol + tetradecano.
Figura 4.13. fenol + agua.
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Figura 4.14. fenol + heptao.
Figura 4.15. fenol + decano.
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Figura 4.16. glicerol + N-etilbencilamina.
Figura 4.17. nitroetano + octano.
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Figura 4.18. nitrometano + a´cido heptanoico.
Figura 4.19. nitrometano + 2-butanol.
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Figura 4.20. nitrometano + 1-2-etanodiol.
Figura 4.21. nitrometano + 3-etil-3-pentanol.
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Figura 4.22. nitrometano + 2-metil-2-propanol.
Figura 4.23. nitrometano + 3-metil-3-pentanol.
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Figura 4.24. o-toluidina + heptano.
Figura 4.25. 3-metilpiridina + agua pesada.
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Figura 4.26. trietilenglicoldimetileter + tetradecano.
Figura 4.27. tetraetilenglicoldimetileter + heptano.
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Figura 4.28. tetraetilenglicoldimetileter + decano.
Figura 4.29. [Bmim][Bf4] + etanol.
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Figura 4.30. [Bmim][NTf2] + 1-butanol.
Figura 4.31. [Omim][Bf4] + 1-hexanol.
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Figura 4.32. [Bmim][Bf4] + 1-3-dicloropropano.
Figura 4.33. [Emim][NTf2] + dietil carbonato.
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RESULTADOS EXPERIMENTALES: ENTALPI´A MOLAR DE EX-
CESO.
Figura 4.34. acetonitrilo + decanol.
Figura 4.35. a´cido ace´tico + heptano.
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Figura 4.36. a´cido ace´tico + octano.
Figura 4.37. a´cido ace´tico + ciclohexano.
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Figura 4.38. 2-etoxietanol + dodecano.
Figura 4.39. 2-etoxietanol + tetradecano.
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Figura 4.40. fenol + heptano.
Figura 4.41. fenol + decano.
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Figura 4.42. glicerol + N-etilbencilamina.
Figura 4.43. nitroetano + octano.
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Figura 4.44. nitroetano + 1-decanol.
Figura 4.45. nitroetano + 1-heptanol.
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Figura 4.46. nitrometano + a´cido heptanoico.
Figura 4.47. nitrometano + 1-2-etanodiol.
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Figura 4.48. nitrometano + 3-etil-3-pentanol.
Figura 4.49. nitrometano + 3-metil-3-pentanol.
123
4. RESULTADOS Y ANA´LISIS MATEMA´TICO
Figura 4.50. nitrometano + 1-pentanol.
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Figura 4.51. nitrometano + 2-pentanol.
Figura 4.52. nitrometano + 2-propanol.
125
4. RESULTADOS Y ANA´LISIS MATEMA´TICO
Figura 4.53. o-toluidina + heptano.
Figura 4.54. 3-metilpiridina + agua pesada.
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Figura 4.55. trietilenglicoldimetileter + tetradecano.
Figura 4.56. tetraetilenglicoldimetileter + heptano.
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Figura 4.57. tetraetilenglicoldimetileter + decano.
Figura 4.58. [Bmim][Bf4] + etanol.
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Figura 4.59. [Bmim][NTf2] + 1-butanol.
Figura 4.60. [Omim][Bf4] + 1-hexanol.
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Figura 4.61. [Bmim][Bf4] + 1-3-dicloropropano.
Figura 4.62. [Emim][NTf2] + dietil carbonato.
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RESULTADOS EXPERIMENTALES: CURVAS DE COEXISTENCIA.
Figura 4.63. Curva de coexistencia l´ıquido-l´ıquido para el sistema [Bmim][BF4]
+ etanol. Los puntos negros corresponden a los datos experimentales y los rojos a
los datos interpolados.
Figura 4.64. Curva de coexistencia l´ıquido-l´ıquido para el sistema [Omim][BF4]
+ 1-hexanol. Los puntos negros corresponden a los datos experimentales y los rojos
a los datos interpolados.
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Figura 4.65. Curva de coexistencia l´ıquido-l´ıquido para el sistema [Emim][NTf2]
+ dietilcarbonato. Los puntos negros corresponden a los datos experimentales y
los rojos a los datos interpolados.





En este trabajo se desarrolla una metodolog´ıa para interpretar y pre-
decir la singularidad de la capacidad calor´ıfica en el punto cr´ıtico
l´ıquido-l´ıquido. Esto se ha hecho en base a un modelo muy general
que considera que el sistema se puede identificar con el modelo de
Ising 3-D. El resultado fundamental logrado por medio del desarrollo
teo´rico es que la amplitud cr´ıtica de la capacidad calor´ıfica puede ser
directamente relacionada con la entalp´ıa molar de exceso en el punto
cr´ıtico.
Con el objetivo de verificar la validez de las predicciones teo´ricas se
ha desarrollado una metodolog´ıa experimental para medir con la ca-
pacidad calor´ıfica isoba´rica y la entalp´ıa molar de exceso en el punto
cr´ıtico para un conjunto de sistemas binarios. Se ha desarrollado un
procedimiento espec´ıfico para medir mezclas con alta temperatura
cr´ıtica dada la dificultad de medida en este tipo de sistemas. Se ha
desarrollado una nueva configuracio´n de los microcalor´ımetros DSCII
y DSCIII introduciendo importantes modificaciones en su montaje y
133
5. CONCLUSIONES.
en los sistemas de adquisicio´n de datos. Como consecuencia de ello
se ha conseguido implementar un sistema de control de temperatu-
ra y de deteccio´n del flujo calor´ıfico altamente preciso. Tambie´n se
han efectuado cambios en el montaje del microcalor´ımetro Calvet
(incorporacio´n de una nueva fuente de alimentacio´n y controlador de
temperatura) que han permitido una mayor estabilidad de la tempe-
ratura.
Los resultados obtenidos muestran que la teor´ıa se ajusta satisfacto-
riamente a los datos bibliogra´ficos y experimentales, hecho que per-
mite una interpretacio´n y prediccio´n de la anomal´ıa cr´ıtica de la capa-
cidad calor´ıfica isoba´rica por medio de los argumentos que explican
la entalp´ıa molar de exceso aplicados tradicionalmente. Las predic-
ciones teo´ricas permiten explicar la anomal´ıa cr´ıtica de la capaci-
dad calor´ıfica particularizando para cada tipo de sistemas. Se da una
explicacio´n en te´rminos de factores microsco´picos para los sistemas
asociado-polar, asociado-apolar, polar-apolar y asociado-asociado. En
el caso de los sistemas io´nicos el ana´lisis de los datos experimenta-
les muestra que el diferente grado de cara´cter solvofo´bico/coulo´mbico





Tabla A.1. a´cido ace´tico; Ajuste: a=-0.0011477; b=1.0725152; σ=1 10−5.














Tabla A.2. 2-etoxietanol; Ajuste: a=-0.0009376301; b=0.94860374; σ=3 10−5.














Tabla A.3. fenol; Ajuste: a=-0.000876578; b=1.0933749; σ=4 10−5.


















Tabla A.4. glicerol; Ajuste: a=-0.0006485; b=1.2741637; σ=2 10−5.

















Tabla A.5. N-benciletilamina; Ajuste: a=-0.0008535709; b=0.94084936; σ=2
10−6.

















Tabla A.6. nitroetano; Ajuste: a=-0.0012527145; b=1.0765807; σ=2 10−5.












Tabla A.7. nitrometano; Ajuste: a=-0.0013876674; b=1.1657791; σ=2 10−5.














Tabla A.8. a´cido heptanoico; Ajuste: a=-0.000845392; b=0.93437237; σ=6 10−6.













Tabla A.9. 1-2 etanodiol; Ajuste: a=-0.00072473; b=1.128107; σ=9.7599.10−6.















Entalp´ıa molar de Exceso.
Tabla B.1. acetonitrilo + decanol.





Tabla B.2. a´c. ace´tico + heptano.







MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.3. a´c. ace´tico + octano.






Tabla B.4. a´c. ace´tico + ciclohexano.





Tabla B.5. 2-etoxietanol + dodecano.
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Tabla B.6. 2-etoxietanol + tetradecano.





Tabla B.7. fenol + heptano.









Tabla B.8. fenol + decano.
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Tabla B.9. glicerol + N-etilbencilamina.








Tabla B.10. nitroetano + 1-heptanol.





Tabla B.11. nitroetano + 1-decanol.
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Tabla B.12. nitroetano + octano.








Tabla B.13. nitrometano + a´c. heptanoico.





Tabla B.14. nitrometano + 1-2-etanodiol.
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Tabla B.15. nitrometano + 3-etil-3-pentanol.






Tabla B.16. nitrometano + 3-metil-3-pentanol.








Tabla B.17. nitrometano + 1-pentanol.






MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.18. nitrometano + 2-pentanol.






MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.19. nitrometano + 2-propanol.







Tabla B.20. o-toluidina + heptano.
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Tabla B.21. 3-metilpiridina + agua pesada.





Tabla B.22. trietilenglicoldimetileter + tetradecano.






Tabla B.23. tetraetilenglicoldimetileter + decano.













MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.24. tetraetilenglicoldimetileter + heptano.








MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.25. [Bmim][BF4]+ etanol.













Tabla B.26. [Bmim][NTf2]+ 1-butanol.












MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.27. [Omim][BF4]+ 1-hexanol.










Tabla B.28. [Bmim][BF4]+ 1-3-dicloropropano.










MEDIDAS EXPERIMENTALES: hE .
Tabla B.29. [Emim][NTF2] + dietilcarbonato.
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Heat capacity singularity of binary liquid mixtures at the liquid-liquid critical point
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The critical anomaly of the isobaric molar heat capacity for the liquid-liquid phase transition in binary nonionic
mixtures is explained through a theory based on the general assumption that their partition function can be exactly
mapped into that of the Ising three-dimensional model. Under this approximation, it is found that the heat capacity
singularity is directly linked to molar excess enthalpy. In order to check this prediction and complete the available
data for such systems, isobaric molar heat capacity and molar excess enthalpy near the liquid-liquid critical
point were experimentally determined for a large set of binary liquid mixtures. Agreement between theory and
experimental results—both from literature and from present work—is good for most cases. This fact opens a way
for explaining and predicting the heat capacity divergence at the liquid-liquid critical point through basically the
same microscopic arguments as for molar excess enthalpy, widely used in the frame of solution thermodynamics.
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I. INTRODUCTION
Let Pc be the critical part of the physical quantity P . Its
behavior against temperature T can be represented through
the next power law:
Pc = 0ta0 (1 + 1ta1 + 1ta2 + · · ·), (1)
where t = |T − Tc|/Tc, with Tc being the critical temperature.
ai are the critical exponents and i the critical amplitudes.
If some of the ai take negative values, P could present
divergencies to inﬁnity at the critical point; in these cases,
asymptotically close to it:
P  Pc  t−a (2)
with  being the critical amplitude and a the exponent of the
leading singularity. There aremany quantities that may diverge
to inﬁnity at the critical point such as heat capacity, magnetic
susceptibility, isothermal compressibility, etc. [1]. Following
Eq. (2), the singularity is asymptotically determined by the a
and  values.
The modern theory of critical phenomena gives a profound
interpretation of the power laws represented by Eqs. (1)
and (2). Its main result is the concept of universality, which
could be summarized by the fact that systemswith very dissim-
ilar nature present some common universal characteristicswith
regard to their critical behavior [2]. Among these universal
features, the most widely known is the equality of critical
exponents, which states that systems which belong to the
same universality class present the same critical exponents.
The universality class is determined by very general properties
of the physical system, concretely, the system dimensionality
and the component number of the order parameter—the
magnitude which characterizes the phase transition associated
with the critical phenomenon. Therefore, the value of the
critical exponent for a system property can be predicted by
only identifying the universality class to which it belongs.
However, this does not univocally determine the magnitude of
the critical contribution, since amplitudes—i in Eq. (1)—are
not universal quantities, i.e., they depend on the microscopic
details of the physical system.
*jacobotc@uvigo.es
Binary liquid mixtures often present mutual immiscibility,
which implies a liquid-liquid phase transition. As a conse-
quence of this, they can show critical behavior at speciﬁc
compositions and temperatures. In some cases, it never
becomes revealed because some physical processes—usually
solid-liquid or liquid-vapor phase transitions—hide the region
where liquid-liquid criticality would take place. The order
parameter of this phase change is directly related to compo-
sition, a scalar magnitude; thus the component number of the
order parameter is 1. The system is three-dimensional (3D).
Therefore, liquid-liquid transition for binary mixtures belongs
to the Ising 3D universality class. This has been conﬁrmed
by many experiments; these systems were widely studied with
regard to criticality, due to its experimental accessibility. These
works were mainly devoted to magnitudes easily measurable
and for which critical behavior is strongly expressed; among
others, coexistence curve [3,4], heat capacity [5,6], isobaric
thermal expansivity [7,8], osmotic compressibilities [9], and
viscosity [10].
Isobaric molar heat capacity of binary liquid mixtures at
critical composition xc, Cp,xc , can be asymptotically charac-
terized close to the liquid-liquid critical point by an equation





where α = 0.109 is the universal exponent for the Ising 3D
universality class [11] and A+ and A− are the nonuniversal,
system-dependent amplitudes, the former for homogeneous
and the latter for heterogeneous phases. The amplitude
ratio has also a ﬁxed, universal value; A+/A− = 0.57 for
this universality class [11]. Experimental studies about Cp
singularity have revealed that it is strongly dependent on the
chemical nature of the components that form the mixture. The
observed dissimilar behavior between different binary liquid
mixtures evidently comes from the wide range found for the
critical amplitudes, since highly precise experimental works
have checked the value of the critical exponent α, obtaining
very good agreement with that theoretically calculated [5,6].
The comparison between different systems reveals that some
systems present A+ 20 times larger than others [7,12–14].
From the analysis of the available literature data, it can be
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found out that molecular association via hydrogen bonds plays
a major role: Systems with alcohols or water are those with
extreme A+ values.
In order to explain this phenomenon, in this work, a
theory for modeling the heat capacity anomaly for binary
incompressible mixtures is developed based on a very general
hypothesis about the form of the partition function, concretely
that it can be exactly mapped into that of the Ising 3D model,
which has been approximately solved with high precision
using different methods [15]. The main conclusion of the
theory is that A+ can be directly related to the excess
molar enthalpy hE at the critical point under certain, very
reasonable assumptions. In order to enlarge the available
A+ and hE database, with the aim of making a reliable
test of the theory’s main conclusion, these quantities were
experimentally determined for new systems which present
liquid-liquid critical points around room temperature. Finally,
all available experimental data—both from this work and from
literature—are compared against theory results.
II. THEORY
Let the binary mixture be incompressible. The system is
divided into regular cells with coordination number q. We
give to each cell an occupation number ni , which equals 1 or
0 if it is occupied by a or b molecules. In order to consider
differences in size, we allow the a cells (ni = 1) to be occupied
by ν molecules but in each b cell only one molecule can exist.
Thus, we haveNC = NaC + NbC main cells,NaC occupied byNa
molecules, each of them subdivided in ν subcells,NaC = Na/ν,
and NbC not subdivided, NbC = Nb. The model can be easily
extended for consideringmultiple occupancy of b cells, but this
makes it more artiﬁcial, and dependent on parameters which
cannot be directly related to experimental data. Any molecule
can freely move inside its cell or subcell but it cannot surpass
its limits. We assume that there are interactions only between
nearest neighbor molecules. Bond decoration can take place,
but no particle can exist in the decorated bond. Figure 1 shows
what the system looks like.
In order to study the thermodynamics of the system, we
will relate it to the Ising model. To do this, we consider the

















where Z is the canonical partition function and μa and μb
are the chemical potentials of the components a and b. In
this ensemble, temperature and cell number NC are ﬁxed, but
the a and b cell numbers NaC and NbC can vary, under the
constraint NaC + NbC = NC . By integrating over momenta and









i ni e(−βV ), (5)
where μ˜a = μa + kBT ln[v0/(ν3a)] and μ˜b = μb + kBT
ln(v0/3b). V is the discretized interaction potential be-
tween molecules, a and b are the thermal de Broglie
wavelengths, and v0 is the main cell volume. We assume
that ϒ can be mapped into the Ising model partition
FIG. 1. (Color online) General form of the studied system: a cells
are subdivided into ν subcells (small circles), whereas no division
is allowed for b cells (big circles). Bond decoration (diamonds)
is allowed, but no particle can be placed in decorated cells; only
statistical variables associated with energy between the particles
which share the bond can be put inside them.
function:
ϒ = f qNC/2ZI (K,H ), (6)
where f is a proportional factor, and ZI (K,H ) is the
Ising model canonical partition function. K and H are the
temperaturelike and ﬁeldlike variables of this model. This
assumption is, by no way, arbitrary, and all systems which
can be exactly mapped into the Ising model can be put in
this form easily, which is nothing but that used in Ref. [17]
for decorated Ising systems. Following this notation, we can
obtain the correspondence between both models by making
use of 	 functions, which gives the summation over internal
states of neighboring cells referred to as Ising variables:

















where the + and – subscripts denote summation over the states
corresponding to the situation in which two neighboring cells
are occupied by a molecules (+ + ), by a and b molecules
(+ −), and by b molecules (−−). The notation comes from
that of the Isingmodel, since occupation numbersni are related
to Ising variables si by ni = (si + 1)/2. Figure 2 gives a brief
explanation about calculating 	 functions.
The ϒ partition function is directly related to the next
thermodynamic potential:
R = −kBT lnϒ = F − NaCμ = μbNC, (10)
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a a a b b b
 
FIG. 2. (Color online) Method for obtaining 	 functions, used
for mapping the system into the Ising model. For each a molecule
in any cell we obtain a factor eμ˜/qkBT in 	 functions, where q
is the lattice coordination number. Other contributions to 	 come
from the interaction potential V . Thus 	++ = eβ[(2μ˜/q)+Vaa ], 	+− =
eβ[(μ˜/q)+Vab] and 	−− = eβVbb . Since there could be statistical
mechanical variableswhich can decorate the bonds, the potentialsVaa ,
Vab, and Vbb are effective potentials and they could be temperature
dependent.
and μb is a function of T , μ, and NC . Nevertheless,
for mapping into the Ising 3D model, it is more con-
venient to use μ˜ instead of μ. This can be easily
done using the relation μ˜ = μ + νkBT ln[v0/(ν3a)] −
kBT ln(v0/3b) = μ + g. Assuming NC constant, from the
Gibbs-Duhem equation it is easy to obtain expressions for


























x/ν + (1 − x)
)
. (13)
Supposing that H and K are not singular at the critical
point, they can be expanded as a function of T and μ˜ in the
one phase region—assuming that the system presents an upper
critical solution temperature—as
H = H (T ,μ˜) = HT (T − Tc) + Hμ˜(μ˜ − μ˜c), (14)































and Kc is the K value at the critical point, which depends on
lattice details. In order to obtain S, we must refer to the energy














= m(K,H ). (21)





















lnZI + T (−eKT + mHT )
]
(22)
and composition is calculated from Eq. (13). At the critical






























If the decoration of the secondary cells with particles is
forbidden, as assumed in the deﬁnition of themodel,Kμ˜ = 0.











xc = ν1 + ν . (25)
It must be noted that critical composition takes only a
value on the set of rational numbers given by Eq. (25)
with ν an integer. This is, in some way, an artifact of the
model, derived from the underlying lattice, since secondary
and primary cells—each of them with an integer number of
molecules—must ﬁt in order to ﬁll all the space.
Heat capacity per particle at constant x, Cx , is obtained
from its deﬁnition:
Cx = 1







but, since S is known as a function of T and μ˜, we have to



























We are interested only in terms which could induce critical
singularities in Cx . Therefore, we deﬁne the critical part of
entropy, Sc, as
Sc = NCkBT (mHT − eKT ) . (28)























































= −CHKT + αHHT , (30)
where χ and −αH are the susceptibility and derivative of
magnetization against temperaturelike variable K and CH =
cH/K
2
, where cH is the heat capacity at constant ﬁeld for the
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[(mHT − eKT )





= NCkBT (KT Kμ˜CH
−KT Hμ˜αH − Kμ˜HT αH + HT Hμ˜χ ).
(32)
We also need to calculate the quotient between composition
derivatives given in Eq. (27). If all quantities which are not









= Kμ˜KT CH − Kμ˜HT αH − Hμ˜KT αH + Hμ˜HT χ
K2μ˜CH − 2Kμ˜Hμ˜αH + H 2μ˜χ
.
(33)
Since χ presents the strongest anomaly, only the terms with












































Asymptotically close to the critical point in the disordered
phase, αH = 0 andNC/(Na + Nb) → xc/ν + (1 − xc). More-
over, the heat capacity of the Ising model at zero ﬁeld behaves
as cH = A+I [(Kc − K)/Kc]−α , where AI is the heat capacity
critical amplitude for the Ising model. Using the expansion
given by Eq. (15):
cH = K2c CH = A+I





As said above, we are assuming Kμ˜ = 0; therefore,
comparingwith Eq. (3), the critical amplitudeA+ of the system
is related to that of the Ising model through the next relation:


















where the minus and plus signs before KT are applied to
systems with upper and lower critical solution temperature,
respectively, since for the latter there is a change in sign in the
expansion given by Eq. (15).
Now the excess internal energy uE , which equals excess
enthalpy for an incompressible system, is calculated with the
aim of showing the relation between uE and A+. The internal
energy U is given by
U = T S +μaNa +μbNb = T S +μ˜NaC +μbNC −NaCg.
(38)












+NCkBT 2(mHT − eKT ) + NaCμ˜ − NaCg. (39)
The excess internal energy uE is given by
uE = U










where Ua and Ub are the internal energy of pure compounds.
They can be calculated from Eq. (39) by taking the limits
NaC → NC , m → 1, e → −q/2 (for pure a) and NaC → 0,








































If we insert these expressions in Eq. (40), we get







ν can be substituted by xc, using Eq. (25). If KT is removed








)2−α [2kB(1 − xc)]1−α (44)
where the plus and minus signs before uEc are applied to
systems with upper and lower critical solution temperature,
respectively.
For strictly incompressible systems uE = hE . Binary liquid
mixtures are near incompressible, so, under the assumed
assumptions, it is possible to predict the critical behavior of
the heat capacity based on excess enthalpy measurements,
a quantity widely studied in the ﬁeld of chemical thermo-
dynamics [18]. The proportional constant αA+I Kα−2c (ec +
q/2)α−2(2kB)α−1 depends only on the lattice type; its values
for the most common cases can be found elsewhere [15,19].
III. EXPERIMENTAL
The chemicals were purchased from different sources;
they are listed elsewhere [20] together with their purity and
supplier. Mixtures were made by weight using a Mettler
AE-250 balance; uncertainty in mole fraction was estimated in
0.0001. Critical mole fractions were obtained, when available,
from literature [21–24]. Otherwise, theywere determined from
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the equal volume criterion. Density of pure chemicals were
measured using a DMA 5000 vibrating tube densimeter from
Anton Paar, with an estimated uncertainty of 0.0001 g cm−3;
these results are reported in [20].
Heat capacity measurements were made using two
calorimeters from Setaram: the μDSC II and μDSC III. The
principle of operation of these calorimeters is the same: Two
thermopiles are connected in opposition; inside them, two
cells are placed, one with the sample and the other one ﬁlled
with a liquid of known heat capacity. The calorimeter is ﬁrst
thermostatized and then a temperature ramp is applied (it
was selected at 0.025 K min−1 for all experiences); the heat
capacity per unit volume is proportional to the registered heat
ﬂux. Two calibration ﬂuids are needed: 1-butanol and toluene
were selected, being their heat capacity and density—used
to transform heat capacity per unit volume into molar heat
capacity—obtained from literature [25–27]. Thismethodology
was explained in previous works [28,29] and it was applied for
accurately determining the heat capacity anomaly of several
binary mixtures [12–14,30,31]. For those mixtures which
are heterogeneous at room temperature, “batch”—removable
from calorimeter—cells were used. They were heated up to
temperature for which a homogeneous solution was obtained,
and then, placed into the calorimeter, thermostatized at
T > Tc. Afterwards, the procedure for these experiments is
totally analogous to that used for the other, constant-volume,
nonremovable cells. The uncertainty in the measurements
was about 0.05% in the best conditions; however, due to
different experimental difﬁculties, this value was not achieved
for all experiences. This obviously affects the precision of
A+ determination, a fact which was taken into account for
calculating an appropriate estimation for A+ uncertainty for
each studied system (see next section).
Excess molar enthalpy was determined through a Calvet
calorimeter. The basic principle of operation is the same as
that of the other calorimeters, but it was used isothermally.
The standard methodology for determining mixing heats was
applied: One of the compounds which constitutes the mixture
is located in the measurement cell, and a syringe ﬁlled with the
other liquid is placed inside the calorimeter, above this cell.
After waiting enough time to achieve temperature equilibrium
(about 2 h), the second liquid is injected and the mixing
heat was obtained by integrating the calorimetric signal.
Uncertainty of this method was estimated to be about 1.5%. A
more detailed description of the apparatus and methodology
can be found elsewhere [32].
IV. RESULTS AND DISCUSSION
Experimental heat capacities per unit volume CpV −1 were
ﬁtted against temperature using the following equation:
CpV





where t = |T − Tc|/Tc, the term B + Et represents the
CpV




t−α is the critical singularity
in the homogenenous (+ ) and heterogeneous (–) regions. Data
from the heterogeneous region are less reliable, therefore we
have used it only for ﬁtting the critical temperature, and α
was ﬁxed to its universal value. Table I gives the values of
the ﬁtting coefﬁcients as well as standard deviations for all
mixtures measured in this work. Figure 3 shows the obtained
data for three selected systems.
Two different data sets were used for performing the
analysis of the relation given by Eq. (44): those obtained in this
work and from literature. In order to transform heat capacity
per unit volume CpV −1, obtained from experiments, into heat
TABLE I. Fitting parameters of Eq. (45).
System B (J cm−3 K−1) E (J cm−3 K−1) A+V (J cm−3 K−1) σ (J cm−3 K−1)
Acetonitrile+water 2.6823 −2.3256 0.0247 0.01
Acetonitrile+ decanol 1.2463 −2.0433 0.0496 0.01
Acetic acid+ heptane 1.6187 0.2562 0.0115 0.001
Acetic acid+ octane 1.6963 0.2793 0.0087 0.001
Acetic acid+ cyclohexane 1.3852 0.4959 0.0188 0.001
2-ethoxyethanol+ dodecane 1.7669 1.1609 0.0108 0.001
2-ethoxyethanol+ tetradecane 1.7521 0.2756 0.0109 0.01
Phenol+water 2.7098 −3.9700 0.0007 0.01
Phenol+ heptane 1.7967 −1.3021 0.0086 0.04
Phenol+ decane 1.9861 2.1871 0.0093 0.01
Glycerol+N -ethylbenzylamine 2.4849 −1.0617 0.0203 0.005
Nitroethane+ octane 1.2595 −2.4048 0.0165 0.01
Nitromethane+ heptanoic acid 1.5558 −3.5728 0.0234 0.002
Nitromethane+ 2-butanol 1.1637 0.4994 0.0846 0.005
Nitromethane+ 1-2-ethanediol 2.4427 −0.6519 0.0253 0.01
Nitromethane+ 3-ethyl-3-pentanol 0.7316 −1.9207 0.1112 0.01
Nitromethane+ 2-methyl-2-propanol 0.9583 0.5925 0.1024 0.004
Nitromethane+ 3-methyl-3-pentanol 0.9533 −4.0332 0.0918 0.01
o-toluidine+ heptane 1.6233 −0.2034 0.0157 0.001
3-methylpyridine+ heavy water 3.9437 1.6783 0.0037 0.01
Triethyleneglycoldimethylether+ tetradecane 1.6229 −0.6474 0.0162 0.002
Tetraethyleneglycoldimethylether+ heptane 1.5232 −0.3085 0.0168 0.001
Tetraethyleneglycoldimethylether+ decane 1.6028 0.3136 0.0159 0.001
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FIG. 3. (Color online) Isobaric heat capacity per unit volume for
(a) nitromethane + 3-ethyl-3-pentanol, (b) phenol + heptane, and
(c) 3-methylpyridine + heavy water.
capacity per mol Cp, we need to know molar volume Vm.
Since it was not available in literature, it was calculated from
the ideal volume V idm :








where M1 and M2 and ρ1 and ρ2 are the molar masses and
densities of components 1 and 2. The error induced by this
approximation is quite small (about 1%), since excess molar
volume is low for binary liquid mixtures as compared with
the ideal volume—usually well below 2 cm3 mol−1. The data
sources for making these calculations are given in Table II.
Heat capacity data from literature are usually given per
unit volume too. Therefore, Cp must also be calculated.
Nevertheless, for some of these systems, density ρ at critical
composition xc, is available. In that case, since no approxima-
tions are involved, Cp was calculated from
Cp = CpV −1Vm(xc) = CpV −1 xcM1 + (1 − xc)M2
ρ(xc)
. (47)
Table II gives the references for the literature systems, and
the data sources for Cp determination. Table III gives the
literature sources needed for calculations of the systems for
which the heat capacity critical anomaly was experimentally
determined in this work. The obtained A+ values are also
listed in Tables II and III, as well its uncertainty, estimated
using standard methodologies applied to Eqs (46) and (47).
Moreover, critical coordinates are also listed.
Excess enthalpy was obtained some degrees above Tc in
order to assure good mixing between both components. For
precisely determining hE at xc, it wasmeasured at composition
near it and calculated by interpolation to xc; these data
are available elsewhere [20]. In order to get hE(Tc,xc) the




CEp dT + hE(T ,xc), (48)
where
CEp (T ,xc) = Cp(T ) − xcCp,1(T ) − (1 − xc)Cp,2(T ), (49)
where the subindices denote the molar heat capacities of
pure compounds, obtained from literature. Moreover, this
procedure was applied to some systems for which hE data
are available in literature. The obtained hE(Tc,xc), with
an estimated uncertainty about 2.5%, calculated also using
standard methodologies, are given in Tables II and III.
Assuming incompressibility, Eq. (44) can be rewritten in
terms of experimentally accessible magnitudes as
A+
kB





with L1 a constant which should only depend on the
assumed lattice. In Fig. 4 we show an A+/R against
( hE (Tc,xc)
RTc
)2−α 1(1−xc)(1−α) plot for all available systems. Good
linear correlation is obtained for most systems. This fact
conﬁrms the reliability of the theory for predicting the values of
the critical amplitudes based on excess enthalpies, in spite of its
generality and simplicity. The ﬁt yields a value of 0.23 for the
L1 proportional constant, which is signiﬁcantly smaller than
that expected (0.36, 0.37, 0.39, and 0.43 for fcc, bcc, sc, and
diamond lattices, respectively), a fact which could be related
to the crude approximations of modeling the liquid mixture
through an underlaying lattice and neglecting interactions
further than nearest neighbors. Moreover, the approximations
implied in calculations, which involve neglecting excess
volume and, in some cases, extrapolations—for instance, heat
capacity and density of 2-methyl-2-propanol is extrapolated
from the liquid phase, since it is solid at the measuring
temperatures—could worsen the ﬁt and contribute to this low
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TABLE II. Isobaric molar heat capacity amplitudes and excess molar enthalpies from literature and data sources used for their calculation.
hE(xc,Tc)
System ρ1 ρ2 ρc Cp1 Cp2 Cp hE(xc,T ) xc Tc (K) A+ (J mol−1 K−1) (J mol−1)
Isobutyric acid+water [33] [34] [35] [42] [36] [37] 0.1112 299.30 0.09 ± 0.01 317
2-butoxyethanol+water [38] [34] [25] [42] [39] [40] 0.0598 322.46 0.088 ± 0.001 −160
Dimethyl carbonate+ heptane [41] [26] [25] [42] [31] [43] 0.586 268.87 2.99 ± 0.02 2015
Dimethyl carbonate+ octane [41] [26] [25] [42] [31] [43] 0.621 275.39 2.930 ± 0.001 1787
Dimethyl carbonate+ nonane [41] [26] [25] [42] [31] [43] 0.653 281.67 3.16 ± 0.03 1864
Dimethyl carbonate+ decane [44] [25] [42] [31] [43] 0.667 287.6 3.19 ± 0.05 2235
Ethanol+ undecane [26] [26] [42] [42] [13] [45] 0.6672 273.44 0.39 ± 0.01 236
Ethanol+ dodecane [44] [42] [42] [44] [45] 0.687 286.75 0.49 ± 0.02 526
Ethanol+ tridecane [26] [26] [42] [42] [13] [45] 0.7082 300.23 0.53 ± 0.01 641
Methanol+ cyclohexane [26] [46] [25] [42] [44] [47] 0.5 318.82 0.47 ± 0.01 576
Methanol+ heptane [26] [26] [25] [42] [48] [47] 0.34 323.88 1.5 ± 0.1 966
Nitrobenzene+ hexane [49] [26] [42] [42] [50] [51] 0.4275 293.55 1.14 ± 0.06 1340
Nitrobenzene+ octane [49] [26] [42] [42] [50] [51] 0.5049 293.22 1.48 ± 0.08 1490
Nitrobenzene+ decane [49] [26] [42] [42] [52] [51] 0.575 295.96 2.06 ± 0.01 1607
Nitrobenzene+ dodecane [49] [26] [42] [42] [52] [51] 0.631 300.37 2.14 ± 0.01 1688
Nitroethane+ cyclohexane [20] [46] [42] [42] [53] [47] 0.453 296.98 2.59 ± 0.04 1802
Nitroethane+ 3-methylpentane [20] [46] [42] [54] [6] [47] 0.5 299.6 2.71 ± 0.01 2037
Nitroethane+ 1-heptanol [20] [26] [42] [42] [12] [20] 0.569 278.79 2.46 ± 0.04 1946
Nitroethane+ 1-decanol [20] [26] [42] [42] [12] [20] 0.6961 295.90 5.14 ± 0.04 2239
Nitromethane+ 2-methyl-1-propanol [44] [42] [42] [44] [44] 0.5531 290.8 4.96 ± 0.03 2447
Nitromethane+ 2-propanol [20] [55] [42] [42] [12] [20] 0.5476 274.6 3.80 ± 0.04 1880
Nitromethane+ 1-butanol [44] [42] [42] [44] [44] 0.5531 290.65 4.25 ± 0.04 2283
Nitromethane+ 1-pentanol [20] [26] [42] [42] [12] [20] 0.6174 301.13 5.01 ± 0.04 2415
Nitromethane+ 2-pentanol [20] [55] [42] [42] [12] [20] 0.6158 294.00 5.64 ± 0.03 2721
Triethylamine+water [44] [25] [42] [56] [47] 0.0763 291.37 5.12 ± 0.05 −1161
TABLE III. Isobaric molar heat capacity amplitudes and excess molar enthalpies from this work and data sources used for their calculation.
hE(xc,Tc)
System ρ1 ρ2 Cp1 Cp2 hE(xc,T ) xc Tc(K) A+ (J mol−1 K−1) (J mol−1)
Acetonitrile+water [49] [34] [35] [42] [47] 0.3523 271.80 0.73 ± 0.02 744
Acetonitrile+ 1-decanol [49] [26] [35] [42] [20] 0.7728 297.51 4.18 ± 0.04 2114
Acetic acid+ heptane [20] [26] [57] [42] [20] 0.7052 280.00 0.95 ± 0.01 915
Acetic acid+ octane [20] [26] [57] [42] [20] 0.7308 292.47 0.74 ± 0.01 826
Acetic acid+ cyclohexane [20] [46] [57] [42] [20] 0.5822 279.34 1.451 ± 0.003 1234
2-ethoxyethanol+ dodecane [20] [26] [58] [42] [20] 0.6532 289.71 1.54 ± 0.01 1857
2-ethoxyethanol+ tetradecane [20] [26] [58] [25] [20] 0.7069 303.96 1.60 ± 0.04 1235
Phenol+water [20] [34] [42] [42] [47] 0.1073 332.30 0.02 ± 0.01 409
Phenol+ heptane [20] [26] [42] [42] [20] 0.5136 326.86 1.04 ± 0.01 1091
Phenol+ decane [20] [26] [42] [42] [20] 0.6712 340.60 1.19 ± 0.05 1194
Glycerol+N -ethylbenzylamine [20] [20] [42] [20] [20] 0.6649 323.08 2.02 ± 0.02 −1585
Nitroethane+ octane [20] [26] [42] [42] [20] 0.6345 315.81 1.78 ± 0.03 1642
Nitromethane+ heptanoic acid [20] [20] [42] [59] [20] 0.7556 290.46 1.76 ± 0.01 1608
Nitromethane+ 2-butanol [20] [55] [42] [25] [47] 0.5526 284.55 5.9 ± 0.3 2525
Nitromethane+ 1-2-ethanediol [20] [20] [42] [25] [20] 0.6134 313.31 1.40 ± 0.04 1052
Nitromethane+ 3-ethyl-3-pentanol [20] [60] [42] [25] [20] 0.6438 283.40 9.19 ± 0.03 3410
Nitromethane+ 2-methyl-2-propanol [20] [55] [42] [25] [47] 0.5043 275.71 7.4 ± 0.1 2636
Nitromethane+ 3-methyl-3-pentanol [20] [60] [42] [25] [20] 0.6227 281.95 7.25 ± 0.04 3316
o-toluidine+ heptane [49] [26] [61] [42] [20] 0.5101 292.70 2.297 ± 0.005 1520
3-methylpyridine+ heavy water [62] [63] [42] [25] [20] 0.0766 309.77 0.091 ± 0.005 −448
Triethyleneglycoldimethylether+ tetradecane [64] [26] [65] [42] [20] 0.5817 289.71 3.51 ± 0.01 2373
Tetraethyleneglycoldimethylether+ heptane [64] [26] [65] [42] [20] 0.3203 277.31 2.80 ± 0.01 2139
Tetraethyleneglycoldimethylether+ decane [64] [26] [65] [42] [20] 0.4487 293.99 3.28 ± 0.01 2260
042107-7
PABLO M´ENDEZ-CASTRO et al. PHYSICAL REVIEW E 88, 042107 (2013)
FIG. 4. (Color online) Dimensionless isobaric molar heat capac-
ity critical amplitude against corrected excess enthalpy at the critical
point. Linear dependence without independent term is expected,
following Eq. (50). A slope of 0.23 ± 0.01 was obtained.
value of L1. In spite of this, the correlation between both
magnitudes is clear, which implies that A+ values can be
explained based on the microscopic arguments widely used
for hE . Thus, for instance, alcohols with alkanes must show
low A+ because the hydrogen bonded network of the alcohol
remains in the solution, and the alcohol + polar mixtures
must present large A+ because this network is highly distorted
by the polar compound, and so on. There is much work for a
huge variety of chemical compounds which deal with hE and
the underlying microscopic mechanisms which explain it [18];
thanks to Eq. (50) they can also be used to explain and predict
A+.
V. CONCLUSION
A methodology for interpreting and predicting the singu-
larity of the heat capacity near the liquid-liquid critical point
for binary liquid mixtures was developed. It is based on a very
general model which considers the system to be mappable into
the Ising 3D model. The main achievement of the theoretical
treatment is that heat capacity anomaly can be directly related
to excess enthalpy at the critical point. In order to check
the validity of this statement, molar excess enthalpy at the
critical point and isobaric molar heat capacity critical anomaly
were experimentally determined for a set of binary liquid
mixtures. Moreover, available literature data were also used
for calculating these quantities for other systems. The results
have revealed that theory satisfactorily ﬁts experimental data,
a fact which can be used to interpret and predict the critical
anomaly of the isobaric molar heat capacity using the same
reasoning as for molar excess enthalpy, widely applied in the
last 40 years for a large set of binary systems.
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Isobaric heat capacity per unit volume, Cp, and excess molar enthalpy, hE, were determined in the
vicinity of the critical point for a set of binary systems formed by an ionic liquid and a molecu-
lar solvent. Moreover, and, since critical composition had to be accurately determined, liquid-liquid
equilibrium curves were also obtained using a calorimetric method. The systems were selected with a
view on representing, near room temperature, examples from clearly solvophobic to clearly coulom-
bic behavior, which traditionally was related with the electric permittivity of the solvent. The chosen
molecular compounds are: ethanol, 1-butanol, 1-hexanol, 1,3-dichloropropane, and diethylcarbon-
ate, whereas ionic liquids are formed by imidazolium-based cations and tetraﬂuoroborate or bis-
(triﬂuromethylsulfonyl)amide anions. The results reveal that solvophobic critical behavior—systems
with molecular solvents of high dielectric permittivity—is very similar to that found for molecular bi-
nary systems. However, coulombic systems—those with low permittivity molecular solvents—show
strong deviations from the results usually found for these magnitudes near the liquid-liquid phase
transition. They present an extremely small critical anomaly in Cp—several orders of magnitude
lower than those typically obtained for binary mixtures—and extremely low hE—for one system
even negative, fact not observed, up to date, for any liquid-liquid transition in the nearness of an
upper critical solution temperature. © 2011 American Institute of Physics. [doi:10.1063/1.3663857]
I. INTRODUCTION
Criticality of ionic ﬂuids has been widely analyzed in last
20 years.1–13 Most of this work has been motivated by the
question of whether ionic ﬂuids belong to Ising universality
class or they present another kind of critical behavior. Nowa-
days, it is clear that they show Ising criticality,9 although
present some special characteristics: the strong asymmetry
and the small amplitudes of the coexistence curve could be
the most striking of them.10,13 Ionic criticality can be asso-
ciated to liquid-vapor equilibrium, which would correspond
to molten salts near their critical point, or liquid-liquid tran-
sition, which would refer to ionic solutions near the critical
demixing point.
From an experimental point of view, critical phenomena
in liquid-liquid transitions can be, by far, more easily stud-
ied. This is because experimental conditions in vapor-liquid
transition of molten salts are quite severe—several hundred
of kelvins above room temperature—and the available com-
binations of different salts and solvents are virtually unlim-
ited. This fact has lead to many experimental studies about
liquid-liquid equilibrium in ionic solutions, which have con-
cluded that this transition is driven by coulombic forces—
i.e., it presents an ionic nature—only for some ionic solutions
(coulombic). For the other ones (solvophobic) the phase tran-
sition appears as a consequence of the same, short-ranged in-
teractions as usual liquid-liquid equilibrium.6,10 As a general
a)Author to whom correspondence should be addressed. Electronic mail:
jacobotc@uvigo.es.
rule it was found that the relative permittivity r of the sol-
vent is the parameter that determines the category to which
a solution belongs: if critical temperature Tc is around room
temperature, the lower the r is, the coulombic character of
the solution is more pronounced. Obviously, there would be
a crossover from coulombic to solvophobic if solvents with
increasing r are considered.
In the past, the main problem which experimentalists
had found for studying liquid-liquid equilibrium of ionic sys-
tems came from the unstable chemical nature which most
salts exhibit. Nevertheless, at present, this problem can be
avoided by using room temperature ionic liquids, salts which
are liquid at room temperature and, what is their most im-
portant characteristic, are very stable. This has encouraged
some researchers to use these salts for studying ionic criti-
cality in recent years. They have mainly focused on critical
coordinates—critical composition, xc, and temperature, Tc,—
and on coexistence curves.10,13 As a result, there are a huge
amount of such experimental data for ionic solutions which
allowed the study of the coulombic and solvophobic criti-
cality and also the crossover between both. The main con-
clusions reached are that critical parameters—temperature,
composition, and amplitudes—are quite different depend-
ing on the nature of the solvent. Using the restricted primi-
tive model (RPM) to deﬁne the reduced critical parameters,
Schröer et al.10,13 have found that they differ from theoret-
ical RPM estimations in a greater extent for ionic solutions
in polar solvents—mainly alcohols and water—than in apolar
ones. There are some works which deal with other quantities
traditionally studied in liquid- liquid criticality, as osmotic
0021-9606/2011/135(21)/214507/7/$30.00 © 2011 American Institute of Physics135, 214507-1
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TABLE I. Critical behavior of static properties.
Property Asymptotic behaviora
Correlation length ξ ≈ ξ±0 |t |−ν
Coexistence-curve widthb (x ′ − x ′′ )/2 ≈ B|t |β
Heat capacityc Cp, x ≡T(∂S/∂T)p, x/V ≈ (A±/α)|t|−α
Osmotic susceptibilityc χ̂T ,p ≡ kBTc(∂x2/∂μ21)T, p ≈ C±|t|−γ
at = (T − Tc)/Tc.
b ′ and ′ ′ refer to the coexisting phases.
c+ and – refer to the one and two-phase region, respectively.
dkB is the Boltzmann constant.
eα  0.109, β  0.326, γ  0.1.239, υ  0.630 are the Ising critical exponents.
(Ref. 19).
compressibility, χ , and correlation length, ξ—which can be
obtained from light scattering measurements— or isobaric
heat capacity per unit volume Cp.5, 14–18 However, there was
no systematic study which has checked if these quantities
show similar tendencies than those found for equilibrium
curves. It is worth to note that their critical behavior is not
independent, but related through some universal relations. If
the power laws of coexistence curves, χ , ξ , and Cp are written
as given in Table I, then, the critical amplitudes of any system
which belongs to Ising 3D universality class fulﬁll these uni-
versal relations19,20
A+/A− = 0.523, (1)
C+/C− = 4.95, (2)
A+ξ+0
3
/kB = 0.019, (3)
A+vcC+/(RB2) = A+mC+/(RB2) = 0.058, (4)
where A+m is the critical amplitude of the molar heat capacity,
vc, the molar volume at the critical point and R the universal
gas constant. Therefore, only two amplitudes are independent.
Thus, since B for ionic solutions was comprehensively studied
before,10,13 understanding the critical behavior for anyone of
χ , ξ and Cp would automatically give an explanation of the
other magnitudes.
The quantities presented in Table I are characterized by
power laws which can be easily checked experimentally, fact
which has motivated their primacy in the study of critical
phenomena. However, there are other quantities that could
provide important information about the main mechanisms
which drive phase change. As a rule, their critical behavior
is not as easily obtained as that of coexistence curves, χ , ξ ,
or Cp or can be partially determined from them. In this con-
text, due to the close relationship between phase transitions
and the energy-entropy balance, and, because of its experi-
mental accessibility, the excess enthalpy, hE, plays a major
part. Recent works have shown that hE for several solutions of
ionic liquids in molecular solvents near the upper critical so-
lution temperature (UCST) are high, similar to those usually
obtained for molecular binary mixtures near UCST—about
1500 Jmol−1.21–23 It is a question which remains to be an-
swered whether this is due to the studied systems are solvo-
phobic, and thus, similar to usual liquid-liquid criticality—
then, signiﬁcantly different hE are expected for coulom-
bic ones—, or hE does not play a signiﬁcant role in the
solvophobic-coulombic duality.
In this work, Cp against temperature at critical compo-
sition and hE at 303.15 K over the whole composition range
are experimentally determined for ﬁve ionic systems whose
criticality are expected to range from solvophobic to coulom-
bic. In order to attain this objective, the molecular solvents
were selected to range from high to low values of r. Ionic
liquids were chosen with a view on obtaining a critical tem-
perature close to ambient, since more accurate data are ob-
tained in these conditions. For reliably determining the critical
composition and checking the validity of conclusions reached
for coexistence curves,10,13 liquid-liquid equilibrium curves
were also obtained from calorimetric experiences. From these
experimental results, the main parameters which characterize
the critical behavior—critical amplitudes for Cp and coexis-
tence curves, and the value at the critical point for hE—are
obtained. Finally, using these data, the inﬂuence of the solvo-
phobic or coulombic character of the mixture on their critical
behavior is discussed.
II. METHODOLOGY
Ionic liquids [Bmim][BF4] and [Emim][NTf2] were pur-
chased from IoLiTec, whereas [Omim][BF4] from Solvent
Innovation, all of them with purities greater than 0.99 in
mass fraction. Ethanol (purity > 0.999) was obtained from
Scharlau, 1-hexanol (purity > 0.99) from Aldrich, 1,3-
dichloropropane (purity > 0.99) from Acros Organics, and
diethyl carbonate (purity > 0.99) from Fluka. Before starting
the measurements, a vacuum pump was used, during at least
two days, in order to remove water from ionic liquids. Mix-
tures were prepared by weight using a Mettler AE-240 bal-
ance. Uncertainty in mole fraction was estimated in ±0.0001.
Cp was measured using a DSCII calorimeter through the
scanning method.24,25 The basic experimental methodology
can be found in Refs. 24–30, but the scanning rate was
increased from 0.01 to 0.025 Kmin−1 due to the special
characteristics that coulombic systems are supposed to
present—they should show a very small critical anomaly
in Cp.5, 16, 17 It is worth to note that data in heterogeneous
region are not as reliable as those of homogenous one, due
to the absence of stirring. As a consequence, the analysis
of Cp was limited to homogeneous phase. Calibration was
carried out using two reference liquids; 1-butanol and hep-
tane were selected, being their heat capacity values taken
from literature.31 Uncertainty in Cp is estimated in ±0.001
JK cm−3. In order to check the accuracy of the procedure,
Cp was determined for the critical mixture of nitromethane
+ 1-butanol (xc = 0.582). A critical amplitude of 0.059
JK cm−3 was obtained, which is in good agreement with
0.060 JK cm−3, previously reported using a scanning rate of
0.01 Kmin−1.32 This conﬁrms the reliability of this procedure
for studying Cp near the liquid-liquid critical point.
A Calvet calorimeter thermostatized at 303.15 K was
used to determine hE. One of the compounds was placed in the
cell, located inside the calorimeter and the other was injected
into the measurement cell. The thermocouples surrounding
the cell detect the heat ﬂux due to mixing. This signal was
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TABLE II. Fitting parameters of Eqs. (6) and (7) and their standard deviations s1 and s2, respectively.
System B bθ Tc (K) s1 xc A2β A1 − α s2
Dimethyl carbonate + decane 0.82 −0.13 287.101 0.002 0.679 −0.10 −1.23 0.002
Dimethyl carbonate + decanea 0.82 0.17 287.102 0.001 0.688 −0.47 −0.31 0.001
Benzonitrile + octane 0.72 0.90 281.400 0.004 0.458 −0.23 0.17 0.001
Benzonitrile + octaneb 0.78 0.07 283.213 0.004 0.461 −0.15 −0.15 0.0005
aReference 34.
bReference 35.
integrated in time, in order to determine the heat of mixing
of the two components, from which hE was easily obtained.
All samples have been stirred in order to warrant the com-
plete mixing of both components, since ionic liquids present
a quite high viscosity. This experimental methodology, which
was described in Ref. 33, presents an uncertainty of about 4%.
Although Calvet calorimetry is highly reliable, the introduc-
tion of stirring considerably worsens the accuracy of the data.
Unfortunately, highly precise hE data for [Emim][NTf2] + di-
ethyl carbonate are needed, due to the high interest that the
curvature against composition presents at low mole fraction
(see Sec. III). In order to circumvent this problem a diluted
solution of the ionic component (about 0.3 in mole fraction)
was mixed with the pure molecular compound, both with low
viscosity, and thus, stirring is avoided. From this heat of mix-





where nsol denotes the number of moles of the diluted solu-
tion, nT the total number of moles and hEexp the excess en-
thalpy obtained in the experiment, i.e., the measured heat di-
vided by nT. A rather accurate value for hE(0.3) is needed,
since all data are based in this value. However, it had to be
obtained from the mixing of pure ionic liquid and molecular
solvent, and thus, stirring was needed. For solving this, hE at
x = 0.3 was determined several times, and the mean value
was taken. This gave a quite accurate result for hE(0.3) which
allowed us studying the curvature of hE for small x.
Equilibrium curves were obtained by analyzing the
DSCII calorimetric signal for each mixture. The transition
temperature was determined by cooling the sample at a scan-
ning rate of 0.15 Kmin−1 through the onset temperature
method: it was calculated from the intersection between the
baseline and the tangent to the calorimetric curve at the max-
imum slope. Uncertainty of transition temperature was esti-
mated to be ±0.1 K. In order to test the reliability of the
methodology, equilibrium curves were determined for the sys-
tems dimethyl carbonate + decane and benzonitrile + octane,
since highly reliable data are available for these systems.34,35
The experimental data, reported in Ref. 36, were ﬁtted to the
next equations:37
(x+ − x−)/2 = B|t |β(1 + bθ |t |θ ), (6)
(x+ + x−)/2 = xc + A2β |t |2β + A1−α|t |1−α, (7)
where xc is the critical composition, B, bθ , A2β , and, A1−α
are critical amplitudes, β = 0.326 and α = 0.109 are the
critical exponents of the order paramenter and heat capacity
for the Ising 3D universality class, t = |T − Tc|/Tc and
x+ and x− denote the composition of the ionic liquid rich
and poor phases at coexistence, respectively. Additional
terms could be added,37 but we have decided not to include
them due to the limited precision of the experimental data.
Since experimental temperature of transition was determined
from samples of different compositions, in order to estimate
the mole fraction of the opposite curve branch, a linear
two-point interpolation scheme was used. For interpolation,
both compositions of transition temperature which bound the
observed demixing temperature of the sample were chosen.
Therefore, for each experimentally determined temperature,
a data pair (x+, x−) was obtained, one of them experimentally
obtained and the other from interpolation of the opposite
curve branch. The results obtained using Eqs. (6) and (7)
for the test systems, as well as those from literature, are
shown in Table II. Good agreement was found for the main
parameters which characterize the coexistence curves, fact
which conﬁrms the reliability of the methodology. The main
tendencies of ionic systems as regards coexistence curves
were already clearly established.10 Therefore, they were
experimentally determined mainly for obtaining the critical
composition of the system—which was also checked by the
equal volume criterium. This is needed for accurately deter-
mining the critical behavior of Cp and hE. Anyway, phase
equilibrium curves were also analyzed in order to check the
consistency of the results with previous studies (Refs. 10 and
13). Finally, it must be noted that we were not able to obtain
reliable liquid-liquid equilibrium data for one of the chosen
systems—[Bmim][BF4] + 1,3-dichloropropane. We have
found that transition temperature signiﬁcantly varied from
one to another sample of the same composition, probably
due to a very strong inﬂuence of small water traces on the
phase change. The coexistence had a strange shape, with an
almost linear dependence between x and T. As a result, the
critical composition obtained from coexistence curve did not
coincide with that obtained from equal volume criterium.
Further investigations on the Cp behavior of such mixtures,
revealed that the samples of composition obtained from
equal volume criterium showed the maximum Cp anomaly.
Therefore, we have decided to use this critical composition
and not to present the coexistence curve for this system.
III. RESULTS AND DISCUSSION
Experimental Cp data for critical mixtures were ﬁtted to
the next equation:
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TABLE III. Parameters of Eq. (8) and standard deviations, s, for the systems
under study. All data are in J mol−1 K−1.
System B E A+ s
[Bmim][BF4] + ethanol 1.7177 0.787 0.02349 0.0008
[Bmim][NTf2] + 1-butanol 1.8372 0.740 0.01513 0.0016
[Omim][BF4] + 1-hexanol 1.941 1.061 0.00758 0.0011
[Bmim][BF4] + 1,3-dichloropropane 1.6923 0.129 0.00129 0.0009
[Emim][NTf2]+ diethyl carbonate 1.8106 0.118 0.00022 0.0010
The ﬁrst two terms in Eq. (8), represent the background
contribution, which dominates far away from the critical
point. The last term is a power law that characterizes the
anomaly by the critical amplitudes A±, and the critical expo-
nent α which has a value of 0.109 for the 3D Ising universality
class, to which binary mixtures belong. The data were ﬁtted
to this equation in two steps. First, in order to obtain a good
estimation of the critical temperature, homogeneous and het-
erogeneous data were used, being Tc a ﬁtting parameter. In
the second step, Tc was ﬁxed to the ﬁtted value—which was
basically the same as that obtained from coexistence curves,
with the already noted exception of the [Bmim][BF4] + 1,3-
dichloropropane—, and only data from homogenous region
were used, since, as it was said above, they are the most accu-
rate. The main goal of this study is characterizing the anomaly
in Cp, fact which can be achieved obtaining a reliable value
of A+, since A− can be automatically obtained using Eq. (1).
Fitting parameters are given in Table III. Data for selected
systems are shown in Fig. 1.
Experimental hE at 303.15 K are given in Ref. 36. They
were ﬁtted against composition to the next polynomial:
hE = x(1 − x)
n∑
0
Ai(2x − 1)i . (9)
Fitting coefﬁcients are given in Table IV and Fig. 2 shows
the experimental results as well as curve ﬁts for selected sys-
tems. In order to obtain the hE value at critical point, the next
equation was used:
hE(xc, Tc) = hE(xc, 303.15) −
∫ 303.15
Tc
[cp(xc, T ) − xccp1(T )
− (1 − xc)cp2(T )]dT , (10)
where cp1 and cp2 denote molar heat capacity of pure com-
pounds, available in Ref. 31. cp refers to molar heat capacity
of the critical mixture, which has been calculated from Cp and
ideal volume of the mixture, obtained from pure-product den-
sities available in Refs. 42–47. The hE(xc, Tc) thus determined
are given in Table IV.
A remarkable negative value of hE was obtained for
[Emim][NTf2] + diethyl carbonate, which challenges the
usual explanation of liquid-liquid phase separation, as a
competition of interactions between like and unlike com-
pounds that form the mixture. Basing on basic stability con-
ditions for a critical point,38 it is easy to show that for a
homogeneous liquid mixture near UCST [∂2hE(x, T)/∂x2]










































FIG. 1. Heat capacity per unit volume as a function of temperature in the
critical region for the systems: (a)[Bmin][BF4] + ethanol; (b)[Omin][BF4]
+ 1-hexanol; and (c)[Emin][NTf2] + diethyl carbonate.
As a consequence of the usual mechanism which leads to
phase separation—energy balance of interactions between
like and unlike molecules—most UCST systems present hE
> 0 near critical point. Therefore, since hE against x curves are
favoured to be quasi-parabolic, because of the restraints hE(x
= 0) = hE(x = 1) = 0, the condition [∂2hE(x, T )/∂x2]T =Tc is
automatically satisﬁed. With this in mind, we have explored
the curvature of [Emim][NTf2] + diethyl carbonate in a inter-
val which bounds xc by making precise hE determinations for
x ∈ (0, 0.3), as it is explained in Sec. II. Figure 3 shows hE
TABLE IV. Parameters of Eq. (9) and standard deviations, s, of the ﬁt for
the studied systems. All data are in J mol−1.
System A0 A1 A2 A3 A4 hE(xc, Tc) s
[Bmim][BF4]
+ ethanol
9880 − 3435 2063 − 325 ... 1154 56
[Bmim][NTf2]
+ 1-butanol
9866 − 1262 − 496 − 1672 ... 1159 100
[Omim][BF4]
+ 1-hexanol
8606 − 1750 − 3344 − 3259 ... 780 40
[Bmim][BF4]
+ 1,3-dichloropropane
730 − 1043 − 1143 − 26 ... 65 24
[Emim][NTf2]
+ diethyl carbonate
− 4109 − 443 907 347 1561 − 76 13
Downloaded 23 Sep 2013 to 193.146.46.254. This article is copyrighted as indicated in the abstract. Reuse of AIP content is subject to the terms at: http://jcp.aip.org/about/rights_and_permissions
































FIG. 2. Excess molar enthalpy as a function of composition for the
systems: (a)[Bmin][BF4] + ethanol; (b)[Omin][BF4] + 1-hexanol; and
(c)[Emin][NTf2] + diethyl carbonate.
in the vicinity of xc. As expected, and although hE < 0, the
curvature is negative in this region.
In this context, it is worth to note that the Prigogine
and Defay Equation39 relates [∂2hE(x, T )/∂x2]T =Tc and the
second derivative of excess volume against composition
[∂2vE(x, T )/∂x2]T =Tc through the slope of the critical tem-







Basing on the above-noted arguments regarding curva-
tures of hE, applied also to vE, it has been shown that for bi-








FIG. 3. Excess molar enthalpy as a function of composition at low ionic










obtaining good results for most studied systems.40
[Emim][NTf2] + diethyl carbonate shows an opposite
sign in hE than that expected from its curvature, and thus,
Eq. (12) would be expected to loudly fail for systems like
this—those with with negative hE near an UCST.
Coexistence curves are given in Ref. 36. They were ﬁtted,
with the exception of [Bmim][BF4] + 1,3-dichloropropane
(see Sec. II), to Eqs. (6) and (7), and parameters are given
in Table V. Experimental data for selected systems are pre-
sented in Fig. 4. It must be noted that the branches of coexis-
tence curve far away from the critical point for [Emim][NTf2]
+ diethyl carbonate behave almost linearly, as it was found
for other ionic systems.41
Basing on mapping the studied systems onto the R P
M, dimensionless critical temperatures, T ∗c , and densities, ρ∗c ,




; ρ∗c = ρcσ 3, (13)
where σ is the diameter of the ions—ﬁxed to 5 and 5.4 Å
for BF4 and NTf2 salts, following a previous work (Ref. 13)
 is the permittivity, q is the elementary charge, and ρ is the
density, calculated from ideal volume, obtained from pure-
product densities, available in Refs. 42–47. Table V shows
these calculations. B, T ∗c , and x∗c present the same main
TABLE V. Fitting parameters of Eqs. (6) and (7) and their standard deviations s1 and s2, respectively. RPM dimensionless critical coordinates ρ∗c and T ∗c are
shown for the studied systems.
System B bθ Tc (K) s1 xc A2β A1 − α s2 ρ∗c T ∗c
[Bmim][BF4] + ethanol 0.38 1.57 288.003 0.006 0.100 1.41 −1.72 0.003 0.210 0.225
[Bmim][NTf2] + 1-butanol 0.40 2.23 295.977 0.005 0.128 0.82 −0.46 0.005 0.205 0.169
[Omim][BF4] + 1-hexanol 0.36 4.88 300.257 0.005 0.087 2.10 −2.98 0.003 0.094 0.111
[Bmim][BF4] + 1,3-dichloropropane ... ... 281.619 ... 0.116 ... ... ... 0.167 0.092
[Emim][NTf2]+ diethyl carbonate 0.08 0.76 283.902 0.0005 0.032 0.24 −0.32 0.0004 0.049 0.026
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FIG. 4. Liquid-liquid coexistence curves of (a) [Bmin][BF4] + ethanol;
(b)[Omin][BF4] + 1-hexanol and; (c)[Emin][NTf2] + diethyl carbonate in
the x–T plane. Black circles correspond to experimental data whereas red
ones to interpolated data.
tendencies noted in previous papers (Ref. 13). B is al-
most the same for alcohols but it abruptly changes
for diethyl carbonate—the solvent with lowest polarity.
T ∗c and ρ∗c show values well above the RPM value—
0.0500 and 0.0836,48 respectively—for alcohols and 1,3-
dichloropropane—solvents with the highest polarity—but
below for diethyl carbonate. Finally, as previously found,10,13
T ∗c shows almost a linear behavior against r.
From A+, the critical amplitude of the isobaric molar
heat capacity A+m can be calculated by means of the sim-
ple relation A+m = A+vc, where vc denotes the molar volume
at critical point. Since vc was not previously measured, it
was calculated as the ideal volume of the mixture at criti-
cal point, obtained from pure product densities, available in
Refs. 42–47. Figure 5 shows A+m against r of the solvent
at Tc for all studied systems. The critical amplitude A+m for
the liquid of lower r—diethyl carbonate—is extremelly low
as compared with the A+m typically found for liquid-liquid
criticality.26–30 For [Bmim][BF4] + 1,3-dichloropropane it
is slighty higher, whereas [Omim][BF4] + 1-hexanol shows
a quite larger A+m value, similar to those usually found for











FIG. 5. Critical amplitude of molar heat capacity as a function of relative
dielectric permittivity for the systems: (star) [Bmim][BF4] + ethanol; (circle)
[Bmin][NTf2] + 1-butanol; (lozenge) [Omin][BF4] + 1-hexanol; (square)
[Bmin][BF4] + 1,3-dichloropropane; and (triangle) [Emin][NTf2] + diethyl
carbonate.
[Bmim][BF4] + ethanol show close values, which are similar
to those found for non-ionic systems with large A+m. By mak-
ing use of Eq. (3), ξ 0 can be also calculated. ξ 0 values for most
systems are those usually found for binary mixtures—about
some tenths of nanometer—but for [Emim][NTf2] + diethyl
carbonate a high value—1.0 nm—is obtained. This is what
has been determined for other low-r ionic solutions,5, 16, 17
and it seems to be reasonable basing on the long range of
coulombic interactions, which are responsible of this phase
change.
Figure 6 shows hE(xc, Tc) against r. The same tendencies
as A+m can be found: hE is small and does not signiﬁcantly vary
for low r, then it increases, and, for high r, it saturates reach-
ing a plateau. The values for high r are large, similar to those
usually found for non-ionic systems of high hE.40 In order to
know whether the obtained A+m and hE(xc, Tc) correspond to
those expected for solvophobic or coulombic system, it is in-
teresting to show A+m and hE(xc, Tc) for the simplest models of
binary mixture or ionic ﬂuid. For a binary mixture in a simple
cubic lattice it is found A+m = 1.338 Jmol−1K−1, and hE(xc,
Tc) ≈ 1100 J ·mol−1—it depends on Tc,49–51—close to the
obtained value for high-r solvents. Unfortunately, for ionic
ﬂuids models, as RPM, hE cannot be properly deﬁned, but, al-
though there is no available A+m data, it is expected to be very
small—even it has been discussed whether Cp does or does











FIG. 6. Excess molar enthalpy at critical temperature and composition
as a function of relative dielectric permittivity for the systems: (star)
[Bmim][BF4] + ethanol; (circle) [BMIM][NTf2] + 1-butanol; (lozenge)
[Omin][BF4] + 1-hexanol; (square) [Bmin][BF4] + 1,3-dichloropropane;
and (triangle) [Emin][NTf2] + diethyl carbonate.
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IV. CONCLUSION
The analysis of the experimental data shows that the dif-
ferent degree of the solvophobic/coulombic character of the
mixture strongly affects criticality of thermal properties. From
the experimental results, one can say that the higher the solvo-
phobic character of the mixture is, the larger are the A+m and
hE(xc, Tc). For low r values, both quantities are very small—
even hE is negative—, and have a slight dependence against
r. For higher r there is a crossover region which would cor-
respond to r ≈ 10, and, eventually, A+m, and hE(xc, Tc) seem
to saturate for high r, with values close to those found for
non-ionic systems.
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